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Der Einsatz moderner elektronischer Geräte, wie z.B. Laptops oder Navigationsgeräte, hält inzwischen 
Einzug im täglichen Leben unserer Gesellschaft. Die Nutzung dieser Geräte erhöht allerdings auch den 
Bedarf an mobiler elektrischer Energie. Neben den herkömmlichen und kommerziellen Akkumulatoren 
(oder Batterien) werden inzwischen auch Brennstoffzellen, die chemische in elektrische Energie wandeln, 
als Möglichkeit angesehen, die Energie in sicher zu handhabender Form über Brennstoffe, wie z.B. Was-
serstoff oder Alkohole, unabhängig vom Stromnetz zur Verfügung zu stellen. Die Direkt-Alkohol-
Brennstoffzelle (engl. Direct Alcohol Fuel Cell, DAFC), die auf einer Protonentauschermembran (engl. 
Proton Exchange Membrane, PEM) basiert, wird als vielversprechende Alternative zu Batterien für mobi-
le Anwendungen betrachtet [1]. Die Kommerzialisierung der DAFC scheitert momentan allerdings an den 
hohen Kosten für Elektrodenmaterialien (vor allem Platin) und Membranen für die Brennstoffzelle [2,3]. 
Deshalb wird seit einigen Jahren nach Möglichkeiten gesucht, die DAFC Technologie effizienter und 
billiger zu gestalten. Neben den Bemühungen, über geringere Platinbeladungen in der Katalysatorschicht 
die Kosten der DAFC zu reduzieren [4], wurden auch neue Konzepte, wie die alkalische Direkt-Alkohol-
Brennstoffzelle (engl. Alkaline Direct Alcohol Fuel Cell, ADAFC), in Betracht gezogen [5–7]. Der 
grundsätzliche Unterschied zur DAFC ist hierbei, dass sich statt Protonen durch eine PEM Anionen durch 
eine Anionentauschermembran (engl. Anion-Exchange Membrane, AEM) bewegen. In den letzten Jahren 
wurden AEMs kontinuierlich weiterentwickelt, was die Langlebigkeit und Machbarkeit der ADAFC deut-
lich beeinflusste [8]. Die alkalische Umgebung in der Brennstoffzelle bringt einige Vorteile mit sich. Auf 
der Materialebene ist es möglich, durch bessere Reaktionskinetik der Alkoholoxidation (Anodenreaktion) 
[9,10] und Sauerstoffreduktion (Kathodenreaktion) [11] andere Elektrokatalysatoren als Platin zu ver-
wenden. Nicht nur können dadurch Kosten reduziert werden, auf der Kathode ist dadurch auch der Ein-
satz von Katalysatoren möglich, die tolerant gegenüber Alkoholen sind [12]. Diese Möglichkeit und der 
Fakt, dass sich in der ADAFC Anionen von der Kathode zur Anode bewegen und daher die elektroosmo-
tische Strömung ebenfalls in diese Richtung verläuft, machen die ADAFC resistent gegen Alkoholüber-
tritt von der Anode zur Kathode, was in DAFCs oft zu effizienzmindernder Mischpotentialbildung führt 
[13]. Da das alkalische Medium weniger korrosiv als das saure Medium ist, stehen auf Systemebene eine 
größere Anzahl an Materialien zur Verfügung, mit denen je nach Anforderung billigere, leichtere oder 
langlebigere Systeme realisierbar sind. 
Unter den Alkoholen ist Methanol der einfachste einwertige Alkohol, bestehend aus einem C1-Baustein. 
Mit 15,6 MJ L
-1
 [14] liegt die volumetrische Energiedichte von Methanol deutlich über der von verflüs-
sigtem Wasserstoff (8,5 MJ L
-1
). Im Vergleich zu Wasserstoff ist Methanol zudem deutlich leichter zu 
transportieren und zu lagern. Der Einsatz von Methanol in sauren Direkt-Methanol-Brennstoffzellen 
(engl. Direct Methanol Fuel Cell, DMFC) wurde in den letzten Jahrzenten intensiv untersucht. Obwohl 
inzwischen DMFC-Systeme im Bereich von 25 W [15] bis 1,5 kW [16] vertrieben werden, erreichte diese 
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Technologie bislang noch keinen Durchbruch, da die enormen Kosten für die verwendeten Platinkatalysa-
toren eine ökonomische Nutzung derzeit nicht ermöglichen. Weitere Alkohole (C2 oder höher), wie z.B. 
Ethanol oder Ethylenglykol, wurden ebenfalls für die DAFC untersucht, da man sich von ihrer hohen 
Energiedichte höhere Leistungsdichten bei Gewichtsreduktion des Gesamtsystems versprach. Die günsti-
geren Eigenschaften, wie niedrigerer Dampfdruck und geringere Entzündlichkeit oder Toxizität der hö-
herwertigen Alkohole gegenüber Methanol, machten diese in Bezug auf Lagerung und Transport außer-
dem attraktiver. Allerdings ist die elektrochemische Oxidation höherwertiger Alkohole auch ungleich 
komplexer als die Elektrooxidation von Methanol. Da ein großer Anteil der Energiedichte der Alkohole in 
der C-C-Bindung beinhaltet ist, ist ein Aufbrechen dieser Bindung während der Elektrooxidation wichtig, 
um diese Alkohole effizient zu nutzen. Bisher konnte selbst für den einfachsten C2-Alkohol, Ethanol, nur 
eine CO2 Stromeffizienz (engl. CO2 Current Efficiency, CCE) von ca. 25 % [17] gezeigt werden. Neben 
der geringen CCE ist auch die vielfältige Produktverteilung der Elektrooxidation höherwertiger Alkohole 
problematisch, da ungewünschte Produkte Neben- oder Degradationsreaktionen verursachen können. 
Deshalb konnte sich die Verwendung dieser Alkohole bisher kaum gegen Methanol durchsetzen. 
1.1. Alkalische Direkt-Methanol-Brennstoffzellen 
Im Gegensatz zur indirekten Methanol-Brennstoffzelle, in der Methanol reformiert und der dabei entste-
hende Wasserstoff verstromt wird, wird in der Alkalischen Direkt-Methanol-Brennstoffzelle (engl. Alka-
line Direct Methanol Fuel Cell, ADMFC) an der Anode Methanol oxidiert, während auf der Kathode 
Sauerstoff reduziert wird. Abbildung 1 zeigt den Aufbau der ADMFC. Sie besteht aus den beiden Elekt-
roden, an denen die Reaktionen, durch eine Anionentauschermembran räumlich voneinander getrennt, 
stattfinden können. Die Elektrokatalysatorschicht besteht aus dem Katalysator und einem Binder, der den 
Katalysator - wie in der mikroskopischen Vergrößerung der Schicht in Abb. 1 zu sehen - fixiert. Die Flüs-
sigkeits- bzw. Gasdiffusionsschichten (engl. Liquid Diffusion Layer/Gas Diffusion Layer, LDL/GDL) 
gewährleisten nicht nur den Transport von Reaktanden sowie Reaktionsprodukten, sondern werden zu-




Abbildung 1: Schematischer Aufbau der ADMFC mit detaillierter Betrachtung der Elektrokatalysator-
schicht. 
Im Idealfall wird in der ADMFC Methanol an der Anode vollständig zu CO2 oxidiert: 
 CH3OH + 6 OH ̄ CO2 + 5 H2O + 6 e- (1) 
Wie in Gleichung 1 zu sehen, werden bei dieser Reaktion 6 Elektronen transferiert, die über einen exter-
nen Leiterkreis zur Kathode gelangen (siehe Abb. 1). Dabei verrichten die Elektronen elektrische Arbeit. 




/2 O2 + 3 H2O + 6 e- 6 OH ̄ (2) 
Die nach Gleichung 2 gebildeten Hydroxid-Ionen bewegen sich im solvatisierten Zustand durch die AEM 
zur Anode, wo sie bei der Methanoloxidationsreaktion (engl. Methanol Oxidation Reaction, MOR) ver-
wendet werden. Durch die Wanderung der solvatisierten Hydroxid-Ionen zur Anode entsteht in dieselbe 
Richtung eine elektroosmotische Strömung, die die Flutung der Kathode (engl. Cathode Flooding), wel-
che bei der sauren DMFC Probleme bereiten kann, verhindert. Da bei der Anodenreaktion mehr Wasser 
entsteht, als an der Kathode verbraucht wird, sind die Produkte der ADMFC im Idealfall CO2 und Was-
ser, was unter Einhaltung der Stöchiometrie zu folgender Gesamtgleichung führt: 
 CH3OH + 
3
/2 O2 CO2 + 2 H2O (3) 
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1.1.1. Thermodynamische Betrachtung und Wirkungsgrade 
Die von einer Brennstoffzelle geleistete elektrische Arbeit (Wel) ist gleichzusetzen mit der maximal er-
hältlichen Nichtvolumenarbeit (Gibbs-Energie, ΔG
R
) aus der in der Brennstoffzelle ablaufenden Reakti-
on. Sie kann wie folgt errechnet werden [18]: 
  𝑊𝑒𝑙 = ∆𝐺
𝑅 = −𝑛 ∙ 𝐹 ∙ 𝐸0  (4) 
Nach Gleichung 4 entspricht die Gibbs-Energie also dem Produkt aus der übertragenen Ladung (nF) und 
der reversiblen Potentialdifferenz (E
0
) zwischen Anode und Kathode. Aus der Theromdynamik ist be-
kannt, dass die Gibbs Energie von der Reaktionsenthalpie (ΔH
R
) und Reaktionsentropie (ΔS
R
) abhängt: 
  ∆𝐺𝑅 = ∆𝐻𝑅 − 𝑇 ∙ ∆𝑆𝑅  (5) 
Der temperaturabhängige Term in Gleichung 5 beschreibt dabei den Verlust an leistbarer Arbeit in Form 
von Wärme durch Entstehung von Entropie im System. Der thermodynamische Wirkungsgrad ηth ist das 
Verhältnis zwischen Gibbs-Energie und Reaktionsenthalpie [19]: 






  (6) 
Da in der Regel die Prozesse in Brennstoffzellen exergonisch und exotherm verlaufen, sind sowohl die 
Gibbs-Energie als auch die Reaktionsenthalpie negativ. Dies bedeutet, dass der thermodynamische Wir-
kungsgrad Werte größer als 1 annehmen kann, sollte die Reaktionsentropie positiv sein. Dies ist meist 
nicht der Fall und so auch nicht für Methanol. Tabelle 1 zeigt eine Übersicht verschiedener in Brennstoff-
zellen genutzter Brennstoffe und deren thermodynamischen Kennwerte. 
Tabelle 1: Thermodynamische Daten zur Oxidation verschiedener Brennstoffe. Daten wurden aus multiplen Litera-
turquellen zusammengetragen [19–22]. 



















H2 H2 + ½ O2                                       H2O 2 -286 -238 1,23 83 
CH3OH CH3OH + 
3
/2 O2                             CO2 + 2 H2O 6 -727 -703 1,21 97 
CH3CH2OH CH3CH2OH + 3 O2                        2 CO2 + 3 H2O  12 -1386 -1343 1,15 97 
(CH2OH)2 (CH2OH)2 + 
5
/2 O2                         2 CO2 + 3 H2O 10 -1190 -1180 1,22 99 
HCOOH HCOOH + ½ O2                            CO2 + H2O 2 -270 -286 1,48 106 
Der thermodynamische Wirkungsgrad ist allerdings ein theoretischer Wert für den reversiblen Fall. Da in 
der Brennstoffzelle aber auch irreversible Prozesse ablaufen, ist der tatsächliche Wirkungsgrad der 
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Brennstoffzelle geringer als der thermodynamische Wirkungsgrad. Der Wirkungsgrad der Brennstoffzelle 
ηBZ lässt sich wie folgt errechnen [20]: 
  𝜂𝐵𝑍 = 𝜂𝑡ℎ ∙ 𝜂𝑈  (7) 
In Gleichung 7 ist ηU der Spannungswirkungsgrad. Er berücksichtigt Verluste, die durch die Energie-
wandlung in der Brennstoffzelle entstehen. Dabei hängen einige Verluste direkt mit der Beschaffenheit 
der Elektrokatalysatorschicht zusammen. Zum Beispiel entstehen Überspannungen durch den elektrokata-
lytischen Prozess selbst (Durchtrittsüberspannung), welcher direkt mit dem Katalysatormaterial zusam-
menhängt. Der verwendete Binder in der Brennstoffzelle beeinflusst die Diffusionsüberspannung (einge-
schränkter Reaktandentransport) und die Überspannung durch Innenwiderstände (Ohm‘sche Verluste). 
Diese Verluste treten auch durch alle anderen in der Brennstoffzelle genutzten Materialien (AEM, Gasdif-
fusionsschicht, Stromleiter) auf. Der Spannungswirkungsgrad ist das Verhältnis der Zellspannung UZ und 
der reversiblen Potentialdifferenz: 
  𝜂𝑈 =
𝑈𝑍
𝐸0
  (8) 
Dies bedeutet, dass mit sinkender Zellspannung auch der Spannungswirkungsgrad und somit der Wir-
kungsgrad der Brennstoffzelle abnimmt. 
Ein weiterer wichtiger Kennwert einer Brennstoffzelle ist der Brennstoffwirkungsgrad ηB (oder auch 
Brennstoffnutzung), der angibt, wie effizient der Brennstoff in der Zelle genutzt wird. Dafür muss be-
kannt sein, wie sich die Stoffmenge des Brennstoffs ṅR durch die Reaktion an der Elektrode bei einem 
bestimmten Strom I verändert (Brennstoffverbrauch), was durch das Faraday-Gesetz errechnet werden 
kann: 
  ?̇?𝑅 =
𝐼∙𝑁
𝑛∙𝐹
  (9) 
Es ist dabei darauf zu achten, dass bei einem Stack die Anzahl der Zellen N größer 1 wird und somit mehr 
Brennstoff verbraucht wird. Das Verhältnis zwischen dem Stoffmengenzufluss des Brennstoffs ṅzu und 
dem Brennstoffverbrauch ist die Elektrodenstöchiometrie: 
  𝜆 =
?̇?𝑅
?̇?𝑧𝑢
  (10) 
Der Brennstoffwirkungsgrad errechnet sich aus dem Kehrwert der Stöchiometrie: 
  𝜂𝐵 =
1
𝜆
  (11) 
Das Ziel der Entwicklung von Elektrokatalysatoren und Bindern für die Elektrokatalysatorschicht der 
ADMFC sollte es sein, durch Minderung der Verluste die Brennstoffzelle effizienter zu gestalten. Der 
Binder in der Elektrokatalysatorschicht muss dafür den Reaktandentransport unterstützen (Senkung der 
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Diffusionsüberspannung) und dabei eine hohe ionische Leitfähigkeit (Senkung der Ohm’schen Verluste) 
besitzen. Der Elektrokatalysator muss eine hohe elektrochemische Aktivität für die Methanoloxidation 
(Senkung der Überspannung für die Oxidationsreaktion) und eine hohe Stromeffizienz für die vollständi-
ge Oxidation von Methanol zu CO2 (effiziente Nutzung des Brennstoffs) aufweisen. 
1.1.2. Stand der Technik 
Die ADMFC befindet sich noch im Forschungsstadium, weshalb im Gegensatz zur DMFC keine kom-
merziellen Systeme auf dem Markt verfügbar sind. Allerdings wird intensiv in den Bereichen Katalysa-
tor-, Membran- und Prozessentwicklung geforscht. 
Wie eingangs beschrieben, ist die Methanoloxidation im alkalischen Medium gegenüber der Oxidation im 
sauren Medium bevorteilt. Dies wurde im Jahr 2002 von Tripkovic et al. an kohlenstoffgeträgerten Platin- 
und Platin-Ruthenium-Katalysatoren, welche das Standardmaterial für DMFCs darstellen, nachgewiesen 
[23]. Nach anfänglichen Studien mit Platin-basierten Katalysatoren konnten 5 Jahre später Xu et al. zei-
gen, dass Palladium zwar nicht so leistungsfähig wie Platin im Alkalischen für die Methanoloxidation ist, 
jedoch aufgrund des niedrigeren Preises eine mögliche Alternative zum teuren Platin darstellt [24]. Seit-
dem werden Pd-basierte Katalysatoren intensiv von mehreren Forschergruppen untersucht. Zu diesen 
Katalysatoren gehören Metalloxid-Mischkatalysatoren (Pd-CeO2/C, Pd-NiO/C, Pd-Co3O4/C, Pd-Mn3O4/C 
[25,26]), bimetallische (PdM/C; M = Ag [27], Ni [28], Rh [29], Mn [30], Ru [31], In [32], Au [33,34], Pt 
[35], Co [30], Cu [36]) und trimetallische Katalysatoren [37,38]. In den meisten Fällen wurden diese Ka-
talysatoren allerdings nur auf ihre elektrochemische Aktivität gegenüber der Methanoloxidation über-
prüft, aber nicht auf die Fähigkeit, Methanol vollständig zu oxidieren. Außerdem zeigt ein Großteil der 
Katalysatoren zwar eine hohe Massenstromdichte, aber keine oder nur eine leichte Verschiebung des 
Startpotentials (engl. Onset Potential, Eon) der Methanoloxidationsreaktion. Diese ist allerdings notwen-
dig, da eine Verschiebung des Startpotentials zu kleineren Potentialen auch eine höhere Potentialdifferenz 
zwischen Anode und Kathode in der ADMFC bewirkt. Die meisten dieser Katalysatoren wurden außer-
dem nicht im ADMFC-Betrieb, sondern nur in Halbzell-Versuchen getestet. 
Die Sauerstoffreduktionsreaktion (engl. Oxygen Reduction Reaction, ORR) wird im Alkalischen ebenfalls 
verstärkt betrachtet [12]. Platin, welches schon in den 1990er Jahren von Markovic et al. im Alkalischen 
für die ORR intensiv untersucht wurde [39], dient bei Untersuchungen neuer Materialien als Bezugsmate-
rial. Zu den vielversprechendsten Katalysatoren zählen diejenigen, die eine Aktivität für die ORR ähnlich 
oder besser wie Platin zeigen, dabei aber günstiger und unempfindlich gegenüber der Präsenz von Alko-
holen sind. Anfang der 2000er Jahre zeigten Demarconnay et al., dass Ag weniger anfällig für den Me-
thanolübergang von Anode zu Kathode als Pt ist [40]. Im Folgenden wurden andere Metalle wie Co [41] 
und Fe [42], aber auch Metalloxide, wie MnO2 [43] und Co3O4 [44], als ORR-Katalysatoren untersucht. 
Seit einigen Jahren wird verstärkt an metallfreien Katalysatoren [45,46] und metallorganischen Gerüst-
verbindungen [47,48] (engl. Metal Organic Framework, MOF) geforscht. 
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Der Festphasenelektrolyt, oder auch AEM genannt, ist ein weiterer Hauptbestandteil der ADMFC. Wäh-
rend sich im Sauren Nafion® der Firma DuPont als Membranmaterial durchgesetzt hat, wird für die An-
wendung im alkalischen Medium intensiv an einer kostengünstigen sowie langzeitstabilen Lösung gear-
beitet. Die Membranen bestehen analog zum sauren Milieu aus einem polymeren Grundgerüst, an das 
funktionelle Gruppen angebracht sind. Die funktionelle Gruppe kann direkt an das polymere Grundgerüst 
oder als Seitenkette (z.B. per Propfcopolymerisation) an das Grundgerüst gebunden werden. Während die 
funktionellen Gruppen im Sauren zumeist Sulfonsäure-Gruppen sind, werden im Alkalischen ver-
schiedenste kationische Gruppen untersucht. Die meisten Arbeiten beschäftigen sich mit Ammoniumkati-
onen-basierten AEMs [8]. Aber auch andere positiv geladene Gruppen wie Phosphonium- [49] oder Co-
baltocenium-Gruppen [50] wurden untersucht. Als Grundmaterialien kommen Kohlenwasserstoffe (z.B. 
Polysulfone [51–53], Polyetherketone [54,55], Polyphenylenoxid [56,57]), teilfluorierte [58] und perfluo-
rierte [59–61] Polymere in Frage. Forschungsbedarf besteht hauptsächlich aufgrund der niedrigen chemi-
schen Stabilität der Membranen. Da die zu leitenden Hydroxid-Ionen gute Nucleophile darstellen, unter-
liegen die AEMs vielseitigen Degradationsreaktionen. Eine genauere Betrachtung der Degradation von 
kationischen Gruppen im Alkalischen erfolgt in Kapitel 1.3.2. 
Während für die alkalische H2/O2-Brennstoffzelle schon kommerzielle Ionomere als Binder verfügbar 
sind (z.B. Tokuyama A3), sind keine Binder erhältlich, die speziell für die ADMFC entworfen wurden. 
Die für die alkalische H2/O2-Brennstoffzelle entwickelten Binder werden zwar auch für die ADMFC ver-
wendet, sind allerdings löslich oder quellen stark in Alkoholen bzw. Alkohol/Wasser-Gemischen, 
wodurch keine langlebigen Zellen mit diesen Bindern möglich sind. Da keine kommerziellen Binder ver-
fügbar sind, benutzen Forschungsgruppen zur Herstellung von Membran-Elektroden-Einheiten (engl. 
Membrane Electrode Assembly, MEA) PTFE als Bindermaterial für die Elektroden. Kim et al. zeigten, 
dass der hydrophobe Charakter von PTFE als Binder in der Anode und Kathode zu Leistungssteigerungen 
der ADMFC führen und dass Zumischen von PTFE zu einem Ionomer einen positiven Effekt hat [62]. 
Seit einigen Jahren beschäftigen sich zahlreiche Publikationen mit kommerziellen sowie selbst hergestell-
ten ionomeren Bindern für die ADAFC [61–64]. Es konnte in diesen Einzelzelluntersuchungen gezeigt 
werden, dass der Ionomergehalt in der Katalysatorschicht stark vom untersuchten Ionomer abhängt. Des-
halb wurden je nach Ionomer die höchsten Leistungen bei Ionomerladungen von 10 bis 40 wt% in der 
Katalysatorschicht beobachtet. Die Auswirkungen der Benetzung des Katalysators mit dem Ionomer wur-
den auf diese Weise bisher nur indirekt untersucht. 
Eine weitere Problematik im Zusammenhang mit dem alkalischen Festphasenelektrolyt und dem Binder 
liegt in deren Carbonisierung. Die Hydroxid-Ionen reagieren mit aus der Luft oder von der Methanolreak-
tion stammendem CO2 unter Bildung von Hydrogencarbonat bzw. Carbonat: 
 CO2 + OH ̄ HCO3 ̄ (12) 
 CO2 + 2 OH ̄ CO3
2-
 + H2O (13) 
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Die Umwandlung der Hydroxid-Ionen hat zur Folge, dass der pH Wert sinkt und somit die Reaktivität für 
die Methanoloxidation abnimmt [7,65]. Deshalb wird die Brennstofflösung mit bis zu 8 M KOH versetzt, 
um relevante Leistungsdichten zu erhalten [66]. Dies führt allerdings auch zu einem harschen Medium, 
welches die Degradation der polymeren Materialien begünstigt. Die nach Gleichungen 12 und 13 gebilde-
ten Carbonate können außerdem in Kombination mit den Kaliumionen (K
+
) der eingesetzten Kalilauge an 
den Elektroden ausfallen und dort die Poren und somit den Reaktandentransport blockieren [67]. Da 
durch die Zugabe von KOH zum Brennstoff nicht nur die Degradation unterstützt, sondern auch die 
Energiedichte des Brennstoffs gesenkt wird, soll in Zukunft möglichst auf die KOH Zugabe verzichtet 
werden. Dafür ist vor allem ein Binder notwendig, der den Reaktandentransport unterstützt und die Hyd-
roxidkonzentration in der Katalysatorschicht erhalten kann. Bisher konnten für ADMFCs ohne Zugabe 
von KOH Leistungsdichten zwischen 8,5 mW cm
-2
 [58] und 31,0 mW cm
-2
 [68] erreicht werden. 
1.2. Mechanismus der elektrochemischen Oxidation von Methanol 
Die Elektrooxidation von Methanol ist schon seit einigen Jahrzehnten im Fokus der Forschung, um eine 
mögliche Nutzung der DMFC voranzutreiben. Aus eingangs thematisierten Gründen wird seit einiger Zeit 
auch vermehrt die elektrokatalytische Methanoloxidation im alkalischen Medium untersucht. Allerdings 
ist der Reaktionsmechanismus im Sauren weitaus detaillierter beschrieben worden, weshalb im Folgenden 
eine Gegenüberstellung der aktuellen Literatur zum Mechanismus der Methanoloxidationsreaktion im 
Sauren und Alkalischen erfolgt. 
1.2.1. In saurem Medium 
Zunächst stand die elektrochemische Oxidation von Methanol im Sauren im Fokus der Forschung. Schon 
in den 1960er Jahren untersuchten Gilman [69], Bagotzky und Vassiljev [70] sowie Petry, Podlovchenko, 
Frumkin und Hira [71] die Methanoloxidation an Platin im Sauren und zeigten, dass die Dissoziation von 
Wasser an der Platin-Oberfläche zu adsorbierten OH-Spezies (OHads) eine wichtige Rolle im Mechanis-
mus spielt: 
 H2O OHads + H
+
 + e- (14) 
Die Autoren konnten zeigen, dass Methanol an der Oberfläche adsorbiert und durch die ebenfalls adsor-
bierten OH-Gruppen dehydriert wird. Gilman prägte dabei den Begriff „reactant pair“-Mechanismus: 
 Rads-H + OHads R + H2O (15) 
Oder: 
 Rads-OH + OHads R=O + H2O (16) 
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Neue Methoden wie die differentielle elektrochemische Massenspektrometrie (DEMS) oder Fourier-
Transformations-Infrarotspektroskopie (FT-IR), die sowohl elektrochemische Messungen als auch in-situ 
Analytik vereinen, ermöglichten den Mechanismus, Zwischenprodukte sowie die Produkte der elektro-
chemischen Methanoloxidation zu untersuchen. Mittels IR-Spektroskopie gekoppelt mit einer elektro-
chemischen Zelle konnte gezeigt werden, dass vorwiegend adsorbiertes Kohlenstoffmonoxid (COads) 
während der Methanoloxidation auf der Platinoberfläche vorzufinden ist [72]. Die oxidative Entfernung 
des COads über den Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus ist demnach der geschwindigkeitsbestimmende 
Schritt (engl. rate determining step, rds) der Methanoloxidationsreaktion im Sauren: 
 COads + 2 OHads CO2 + H2O (17) 
Während durch die vollständige Oxidation von Methanol CO2 entsteht, konnte in mehreren Studien ge-
zeigt werden, dass durch unvollständige Oxidation Nebenprodukte wie Formaldehyd (H2CO), Ameisen-
säure (HCOOH) oder Ameisensäuremethylester (oder Methylformiat, HCOOCH3) entstehen [73–80]. Bei 
der Bildung der Nebenprodukte werden weniger Elektronen übertragen, da das Methanol nicht vollstän-
dig dehydriert/oxidiert wird. Es wurde lange angenommen, das Methylformiat, welches mittels DEMS 
detektiert werden kann, ein Nebenprodukt sei, das in der Brennstofflösung durch die Reaktion von Amei-
sensäure mit Methanol entsteht. Abd-El-Latif und Baltruschat konnten mittels Untersuchung der Ge-
schwindigkeitskonstante für die Bildung von Methylformiat aus Ameisensäure und Methanol und dem 
Vergleich mit der Flussrate in einer DEMS-Durchflusszelle beweisen, dass das detektierte Methylformiat 
genauso wie Ameisensäure auf der Platin-Oberfläche durch einen nucleophilen Angriff von Methanol 
anstelle von Wasser entsteht [81,82]. Der nach aktueller Literatur geltende Reaktionsmechanismus für die 




Abbildung 2: Mechanismus der Methanoloxidationsreaktion an einer Katalysatoroberfläche im Sauren. Re-
produziert aus verschiedenen Literaturstellen [70,81–85]. 
Wie in Abb. 2 zu sehen, reagiert Methanol an der Katalysatoroberfläche über verschiedene Reaktionswe-
ge. Der zuerst von Bagotzky postulierte direkte Reaktionsweg (Schritte 1-5 in Abb. 2) führt von adsor-
biertem Methanol über Dehydrierung via „reactant pair“-Mechanismus zu CHXO-Spezies (X = 0-3). Das 
COads wird dann über den Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus gemäß Gleichung 17 zu CO2 oxidiert. 
Diesem Reaktionsweg sind alle schwarzen Pfeile in Abb. 2 zugeordnet. Da die Oxidation von COads im 
Vergleich zu den restlichen Reaktionen recht langsam verläuft, wird CO, obwohl es ein Reaktions-
zwischenprodukt ist, auch als Katalysatorgift angesehen, weswegen dieser Reaktionsweg auch manchmal 
als „vergiftender“ Reaktionsweg bezeichnet wird. Im Allgemeinen wird dieser Reaktionsweg als der fa-
vorisierte Weg für Platinkatalysatoren angesehen [86]. Schritt 6 in Abb. 2 markiert den Reaktionsweg, der 
zu Formaldehyd führt. Wie durch die roten Pfeile gezeigt, entsteht Formaldehyd, wenn das Proton am 
Sauerstoff des adsorbierten (CH2OH)ads durch OHads abstrahiert wird. Bei der Oxidation von Methanol zu 
Formaldehyd werden nur 2 Elektronen übertragen, was aus Sicht der Energieeffizienz den schlechtesten 
Fall darstellt. Formaldehyd ist giftig und bildet an Luft schon ab 7 vol% (87 g m
-3
) [87] explosionsfähige 
Gemische. Aus diesen Gründen ist die Bildung von Formaldehyd zu vermeiden. 
Der indirekte Reaktionsweg wird durch grüne Pfeile in Abb. 2 gekennzeichnet. Durch einen nucleophilen 
Angriff von Wasser oder Methanol an adsorbiertem (COH)ads entsteht in Schritt 7 eine (CHOHOR)ads-
Zwischenstufe (mit R = H oder CH3). Zu beachten ist, dass beim nucleophilen Angriff keine Elektronen 
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zum Katalysator transferiert werden. Aus der (CHOHOR)ads-Zwischenstufe kann je nachdem, ob Wasser 
oder Methanol den vorherigen nucleophilen Angriff vollzogen hat, Ameisensäure (Schritt 8) oder Methyl-
formiat (Schritt 9) entstehen, was durch die blauen Pfeile markiert ist. Dabei werden insgesamt 4 Elektro-
nen pro oxidiertem Methanolmolekül übertragen. Wird (CHOHOR)ads weiter über den „reactant pair“-
Mechanismus dehydriert, entsteht, wie in den Schritten 10-12 zu sehen, wie beim direkten Reaktionsweg 
CO2 mit insgesamt 6 übertragenen Elektronen pro oxidiertem Methanolmolekül. 
1.2.2. In alkalischem Medium 
Im Alkalischen ist der Mechanismus der elektrochemischen Methanoloxidation nicht so detailliert be-
kannt wie im Sauren. Erste Arbeiten im Alkalischen wurden ebenfalls von Bagotzky et al. durchgeführt, 
die zeigen konnten, dass die Adsorption von OH-Spezies im Alkalischen ebenfalls einen wichtigen Teil-
schritt darstellt [70,88]. Im Gegensatz zum Sauren muss allerdings im Alkalischen kein Proton mehr vom 
Wasser abstrahiert werden: 
 OH ̄ OHads + e- (18) 
Der „reactant pair“-Mechanismus (Gl. 15 und 16) sowie der Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus (Gl. 
17) gilt auch im Alkalischen. Beden et al. postulierten 1982 den Mechanismus der Methanoloxidation im 
Alkalischen. Im Unterschied zum Sauren wird Methanol im Alkalischen über das Sauerstoff-Atom an der 
Katalysatoroberfläche adsorbiert [89]. Dies ist auch in Abbildung 3 gezeigt, welche den nach aktuellem 




Abbildung 3: Mechanismus der Methanoloxidationsreaktion an einer Katalysatoroberfläche im Alkalischen. 
Reproduziert aus verschiedenen Literaturstellen [10,81,83,89–100]. 
Wie in Abbildung 3 zu sehen, adsorbiert Methanol an der Oberfläche zuerst über das O-Atom. Wie im 
Sauren ergeben sich, ausgehend von der Methanoladsorption, auch im Alkalischen verschiedene Reakti-
onswege. Der direkte Reaktionsweg (schwarze Pfeile, Schritte 1-5 in Abb. 3) führt via Dehydrierung zu 
COads und dann analog zum Sauren zu CO2 [10,23,89,92–94]. Die oxidative Entfernung von CO über den 
Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus wurde in diesen Studien mehrfach als der geschwindigkeitsbe-
stimmende Schritt nachgewiesen. 
Die meisten Studien postulierten, dass CO2 und Formiat (Anion der Ameisensäure) die möglichen Reak-
tionsprodukte der Methanoloxidation im Alkalischen sind [10,92–94]. Erst 2011 wurde durch Santasalo-
Aarnio et al. mittels HPLC Formaldehyd als weiteres Reaktionsprodukt der Methanoloxidation im Alkali-
schen nachgewiesen [100]. Ob Formaldehyd (rote Pfeile in Abb. 3) über das (CH3O)ads- oder (CH2O)ads-
Intermediat (Schritt 6 bzw. 7 in Abb. 3) entsteht, konnte dabei nicht geklärt werden. Beide Wege sind 
allerdings möglich. Gleich über welchen Weg Formaldehyd entsteht, werden dabei zwei Elektronen über-
tragen, was wie im Sauren aus der Sicht der Energieeffizienz und Prävention giftiger Abgase der schlech-
teste Fall wäre. 
Wie im Sauren kann über einen nucleophilen Angriff auf die (CHO)-Zwischenstufe ein weiterer Reakti-
onsweg, der mit grünen Pfeilen in Abb. 3 markiert ist, eingeschlagen werden. Schritt 8 zeigt den nucleo-
philen Angriff durch Hydroxid. Die (CHOHOH)ads-Zwischenstufe kann auf zwei Arten reagieren. Wird 
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das H-Atom am Sauerstoff abstrahiert, entsteht Ameisensäure, welche in der Lösung sofort zu Formiat 
deprotoniert wird (Schritt 9). Analog zum Sauren werden bei der Umsetzung von Methanol zu Formiat 
vier Elektronen transferiert. Durch Dehydrierung der (CHOHOH)ads-Zwischenstufe am C-gebundenen H-
Atom entsteht über die Folgereaktionen, gezeigt in Schritten 10-12, CO2. 
Bisher wurde nicht nachgewiesen, dass der nucleophile Angriff durch Methanol wie im Sauren auch im 
Alkalischen erfolgt. Daher ist der Folgereaktionsschritt zum Methylformiat (Schritt 13 in Abb. 3) ge-
klammert. Es ist allerdings davon auszugehen, dass Methanol auch im Alkalischen diesen Angriff voll-
ziehen kann. Im Fall der Ethanoloxidation im Alkalischen konnte ein nucleophiler Angriff am Acetylad-
sorbat (dem analogen Schritt des Mechanismus der Ethanoloxidation im Alkalischen) nachgewiesen wer-
den [101]. Ob dies auch für die Methanoloxidation zutrifft, müsste im Alkalischen allerdings noch wei-
tergehend untersucht werden.  
Liu et al. untersuchten die Kinetik der Methanoloxidation im Alkalischen an Pd und Pt und die Ergebnis-
se wiesen darauf hin, dass die Mechanismen, die für Pt gefunden wurden, auch auf Palladium anwendbar 
sind [102]. Wie zuvor beschrieben, konnte an Pt die Entstehung von Formaldehyd im Alkalischen nach-
gewiesen werden. In derselben Studie konnte für die elektrochemische Methanoloxidation an Pd keine 
Formaldehydentwicklung beobachtet werden. Zusammen mit der Kenntnis, dass Pt eine höhere Aktivität 
als Pd für die Methanoloxidation zeigt, wurde daraus in der Studie gefolgert, dass Pd im Alkalischen ein 
besserer Katalysator als Pt ist, wenn es um die Umwandlung von Alkoholen zu Aldehyden und von Alde-
hyden zu Carbonsäuren geht, aber durch Vergiftung mit CO stärker negativ beeinflusst wird als Pt [100]. 
1.3. Binder in der Elektrokatalysatorschicht der ADMFC 
Einer der Hauptgründe für die bisher erreichten niedrigen Leistungsdichten ohne Zugabe von KOH zum 
Brennstoff (s. Kap. 1.1.2) ist die noch wenig erforschte Elektrodenstruktur der ADMFC. Um eine effizi-
ente Elektrode herzustellen, muss eine große, effektiv wirksame katalytische Oberfläche erreicht werden. 
Dies hängt maßgeblich von der Drei-Phasen-Grenze (engl. Three Phase Boundary, TPB) zwischen Kata-
lysator, Binder und Reaktand (oder Brennstoff) in der Elektrokatalysatorschicht ab [103]. Die (ionome-
ren) Binder spielen dabei eine Schlüsselrolle, weshalb die Menge des Binders in der Katalysatorschicht 
und die Eigenschaften des Binders genau eingestellt werden müssen, um die Leistung der ADMFC zu 
optimieren [104]. In Abbildung 4 ist eine Skizze der TPB und der Transport des Reaktands, Hydroxid-




Abbildung 4: Skizze der Drei-Phasen-Grenze in der Elektrokatalysatorschicht. 
Bisher wurde in ADMFCs Nafion® [105] oder PTFE [106] als Binder in Kombination mit der Zugabe 
von KOH zum Brennstoff benutzt. Zwar zeigen diese Materialien gute haftvermittelnde und porenbilden-
de Eigenschaften, jedoch sind ohne Zugabe von KOH keine nutzbaren Leistungsdichten zu erreichen, da 
diese Polymere keine Anionen leiten können. Das kommerziell erhältliche anionenleitende Ionomer A3 
von Tokuyama wurde von Bunazawa und Yamazaki in einem ADMFC-Aufbau untersucht. Allerdings 
konnte nur eine leichte Verbesserung der Leistung erreicht werden [63]. Li et al. zeigten, dass die geringe 
Leistungsverbesserung darauf zurückzuführen ist, dass die kompakte Struktur des Ionomers die effektive 
Katalysatoroberfläche senkte und den Massentransport in der TPB blockierte [64]. An diesem Beispiel ist 
zu erkennen, dass die Binder komplexe Funktionen und Aufgaben in der Elektrokatalysatorschicht der 
ADMFC erfüllen müssen. Im Folgenden soll dies detaillierter dargestellt werden. 
1.3.1. Funktionen und Anforderungen an den Binder 
Eine Hauptaufgabe des Binders ist es, den Elektrokatalysator mechanisch in der Elektrokatalysatorschicht 
zu fixieren. Ohne den Binder würde der Katalysator also durch den Brennstoff aus der Zelle gewaschen 
werden. Daraus folgt, dass der Binder unter den chemischen, thermischen und mechanischen Belastungen 
in der MEA-Herstellung sowieso im ADMFC-Betrieb mechanisch stabil bleiben und haftvermittelnd 
fungieren muss. Daneben soll der ionomere Binder Hydroxid-Ionen zu- bzw. abtransportieren und soll 
gleichzeitig den Zu- bzw. Abtransport von Methanol und Reaktionsprodukten nicht einschränken. 
In Abbildung 4 ist zu sehen, wie Methanol durch das Ionomer zum Katalysator diffundiert, wo es dann 
mit Hilfe der Hydroxid-Ionen in der Elektrodenreaktion oxidiert wird. Das bedeutet, dass das Ionomer 
nicht nur die Anionen leiten, sondern auch für den Brennstoff permeabel sein muss, da es ansonsten zu 
Massentransportverlusten kommen kann [107]. Das steht im Gegensatz zu typischen Membranmaterialien 
aus der Brennstoffzellentechnik, die eine zu starke Permeation von Brennstoff verhindern sollen, um die 
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Bildung von Mischpotentialen an Anode und Kathode zu verhindern. Ein weiterer Unterschied zu der 
Membran ist der Hydroxid-Transport selbst. Während für eine Membran ein anisotroper Transport der 
Hydroxid-Ionen durch die Membran von Vorteil ist, ist der Transport der Ionen im Ionomer ungerichtet 
[108]. Daraus folgt, dass das Ionomer und die Membran grundsätzlich verschiedene Eigenschaften mit 
sich bringen müssen. Trotzdem sollten die Polymere möglichst ähnliche Strukturen aufweisen. In mehre-
ren Studien wurde gezeigt, dass der Widerstand einer MEA drastisch zunimmt, sobald für die Membran 
und das Ionomer verschiedene Polymere eingesetzt werden [103,109–111]. Werden die gleichen Polyme-
re als Membran und Ionomer benutzt, kann der Zellwiderstand gesenkt werden [107,112]. Der genaue 
Ursprung dieses Verhaltens ist bisher unbekannt, jedoch wird davon ausgegangen, dass eine unterschied-
liche Polymerchemie zu Anbindungsproblemen zwischen Ionomer und Membran führen kann. Zum Bei-
spiel konnte durch den Einsatz von fluorierten Kohlenwasserstoffen, die als Binder für eine Zelle mit 
perfluorierten Nafion®-Membranen eingesetzt wurden, der Zellwiderstand im Vergleich zur unfluorierten 
Variante deutlich gesenkt werden [113]. Kompatibilität zwischen Membran und Ionomer muss also gege-
ben sein. 
Während in alkalischen H2/O2-Brennstoffzellen die Brennstoffe befeuchtet werden müssen, um die 
Membran vor dem Austrocknen zu schützen, wird in der ADMFC mit einem Methanol-Wasser-Gemisch 
als anodischer Brennstoff gearbeitet. Dies schützt zwar die Membran vor dem Austrocknen, führt aber 
dazu, dass Membran und Binder in dem Brennstoff maximal quellen können. Eine zu starke Quellung des 
Binders kann zu mechanischer Instabilität, Massentransportverlusten und einem Verlust der elektrischen 
Anbindung des Elektrokatalysators führen. Dies ist schematisch in Abbildung 5 gezeigt. Durch die Quel-
lung des Binders werden die kohlenstoffgeträgerten Partikel teilweise elektrisch isoliert und die Elektro-
katalysatorpartikel in diesen Bereichen werden damit inaktiv. Außerdem ist aus der Skizze ersichtlich, 
dass sich die TBP durch Quellung ebenfalls ändert, was zu einer weniger effizienten Nutzung der Kataly-
satoren führt. Durch das angereicherte Wasser im Ionomer kann außerdem sowohl die Reaktandenperme-
ation als auch die Diffusion von Reaktionsprodukten (CO2 und weiteres H2O) verhindert werden. Es wur-
de von Switzer et al. bewiesen, dass im Alkalischen ein Ionomer, welches wenig quillt, sowohl in der 
Anode als auch in der Kathode von Vorteil ist, da eine dichte Packung auch eine stärkere Katalysator-
Ionomer-Interaktion bewirkt [114]. Kim et al. konnten zeigen, dass durch die anteilige Beimischung von 
hydrophobem PTFE zu einem ionomeren Binder die Anodenstruktur dahingehend verändert werden 
kann, dass der Massentransport durch Porenbildung verbessert und gleichzeitig die Quellung durch den 




Abbildung 5: Schematische Skizze der Elektrokatalysatorschicht und der Auswirkung der Quellung des Bin-
ders auf die Elektrokatalysatorschicht. 
1.3.2. Binderdegradation im alkalischen Medium 
Im Folgenden wird auf die Degradation der kationischen Gruppe im Alkalischen eingegangen. Aus der 
Literatur ist bekannt, dass Ammoniumgruppen eine höhere Stabilität im alkalischen Medium aufweisen 
als Phosphonium- oder Sulfoniumgruppen [115,116]. Daher werden die Mechanismen, die zum Abbau 
von positiv geladenen Ammoniumgruppen führen, hier detailliert besprochen. Grundsätzlich konkurrieren 
zwei verschiedene Reaktionstypen bei der Degradation miteinander – die nucleophile Substitution und die 
Eliminierung [116]. Um Ionomere mit Ammoniumkationen herzustellen, die im alkalischen Medium eine 
erhöhte Stabilität aufweisen, ist das Verständnis der bei der Degradation vorgehenden Reaktionen wich-
tig. 
1.3.2.1. Eliminierung über α-H- und β-H-Atome 
Varcoe et al. zeigten eine sehr gute Übersicht über die im Alkalischen ablaufenden Eliminierungsreaktio-
nen [8], Daraus geht hervor, dass sowohl α-H- als auch β-H-Atome bei den Eliminierungsreaktionen eine 
Rolle spielen. Bei der E1-Eliminierung wird das α-ständige H-Atom zum quartären Ammonium-Ion im 
geschwindigkeitsbestimmenden Schritt von Hydroxid abstrahiert, wodurch ein Ylid entsteht. Das Ylid 
reagiert über eine Umlagerung unter Bildung eines tertiären Amins weiter. Die Reaktionsschritte der E1-
Eliminierung sind in Abbildung 6 gezeigt.  
 
Abbildung 6: Degradation des Ammonium-Ions via E1-Eliminierung über das α-H-Atom. 
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Die E1-Eliminierung wird als eher unwahrscheinliche Variante der Eliminierung, die für die Degradation 
verantwortlich ist, angesehen [8,115,117]. Die Hofmann-Eliminierung, die einem E2-Mechanismus folgt, 
wird als Hauptursache für die Degradation im Alkalischen angesehen. Voraussetzung für die E2-
Eliminierung ist das Vorhandensein von einem β-ständigen H-Atom und dass das β-H-Atom anti-
periplanar (oder kurz: trans, Diederwinkel α = 180°) zur quartären Ammoniumgruppe steht. Der Angriff 
des Hydroxid-Ions erfolgt bei der E2-Eliminierung im Gegensatz zum vorher gezeigten E1-Mechanismus, 
der die Ylid-Bildung als Übergangsstufe beinhaltet, über eine Übergangsstufe, die beide Reaktanden in-
volviert. Die E2-Eliminierungsreaktion führt, wie in Abbildung 7 gezeigt, zu einem tertiären Amin und 
einem Olefin.  
 
Abbildung 7: Degradation des Ammonium-Ions via E2-Eliminierung über das β-H-Atom. 
1.3.2.2. Nucleophile Substitution am α-C-Atom 
Neben den Eliminierungsreaktionen spielt auch die nucleophile Substitution (SN2) eine Rolle bei der De-
gradation. Dabei wird das α-ständig zum Ammoniumkation stehende C-Atom durch das Nucleophil 
(Hydroxid-Ion) angegriffen, wodurch ein Alkohol und ein tertiäres Amin entstehen. Diese Reaktion läuft 
vorrangig nur dann ab, wenn kein β-ständiges H-Atom vorhanden ist. Im Allgemeinen ist die E2-
Eliminierung gegenüber der SN2-Reaktion favorisiert, vor allem dann, wenn das α-C-Atom höher substi-
tuiert ist (CαR3 mit R ≠ H). Abbildung 8 zeigt die nucleophile Substitution beispielhaft. 
 







2. Motivation und Zielsetzung 
Die Verstromung von Methanol in einer alkalischen Direkt-Methanol-Brennstoffzelle ist von erheblichem 
wirtschaftlichem Interesse begleitet, da im Vergleich zum Sauren andere Materialien in der Elektrokataly-
satorschicht als das teure Pt und Nafion® eingesetzt werden können. Dennoch sind die in der Elektrokata-
lysatorschicht ablaufenden Prozesse und wie diese Prozesse für ein marktreifes System optimiert werden 
können nicht vollständig verstanden, weshalb intensive Forschungsarbeit im Themengebiet der Materia-
lien für die Elektrokatalysatorschicht notwendig ist. 
Das grundlegende Verständnis der während der Methanoloxidation am Katalysator ablaufenden Prozesse, 
wie zum Beispiel Absorbat- oder Produktbildung, sowie des Reaktionsmechanismus sind von großem 
wissenschaftlichem Interesse und die Voraussetzung für zukünftige Weiterentwicklungen im Bereich der 
Elektrokatalysatorforschung für ADMFCs. Wie in Kap. 1.2.2 gezeigt, sind erste Studien über den Reakti-
onsmechanismus der Methanoloxidation im Alkalischen an Pt-Modellkatalysatoren durchgeführt worden. 
Für die in Brennstoffzellen üblichen kohlenstoffgeträgerten Pt-Katalysatoren (Pt/C) sind jedoch kaum 
mechanistische Untersuchungen bekannt. Palladium, welches aus wirtschaftlichen Gründen Platin als 
Katalysator ersetzen soll, wurde bisher ebenfalls nicht detailliert bezüglich des Reaktionsmechanismus 
der Methanoloxidation untersucht. In dieser Arbeit sollen sowohl kohlenstoffgeträgerter Palladium-
Katalysator (Pd/C) als auch bimetallische, kohlenstoffgeträgerte Pd-Katalysatoren (PdM/C, M = Metall) 
auf die am Katalysator ablaufenden Prozesse während der Methanoloxidationsreaktion untersucht und mit 
Pt/C verglichen werden. Für die Herstellung der PdM/C Katalysatoren sollen Mischmetalle unter Rück-
sichtnahme von Faktoren wie Kosten, Langlebigkeit und Erhöhung der elektrokatalytischen Aktivität 
ausgewählt werden. 
Für die Realisierbarkeit der ADMFC ist es aus Anwender- und wirtschaftlicher Sicht von immenser Be-
deutung, die Zugabe von ätzendem Kaliumhydroxid zur anodischen Brennstofflösung zu vermeiden. Wie 
zuvor dargestellt, ist die Entwicklung eines an die Anforderungen der ADMFC angepassten Ionomers, 
welches den zweiten Bestandteil der Elektrokatalysatorschicht darstellt, dafür notwendig. Deshalb sollen 
in dieser Arbeit grundlegende Erkenntnisse erarbeitet werden, wie durch verschiedene Strukturen das 
Ionomer in seinen Eigenschaften, wie ionische Leitfähigkeit, Stabilität, Massentransport oder Quellung, 
beeinflusst werden kann. 
Die Ergebnisse aus den ex-situ-Untersuchungen an Katalysator und Ionomer sollen durch Tests von  







3. Theoretische Grundlagen 
In diesem Kapitel sollen die theoretischen Grundlagen für die in dieser Arbeit verwendeten elektrochemi-
schen Analysemethoden und deren Aufbau erläutert werden. Zur Anfertigung dieses Kapitels wurden 
folgende Standardwerke aus den Bereichen physikalische Chemie und Elektrochemie verwendet: 
[18,22,118]. 
3.1. Elektrochemische Grundlagen 
Elektrochemische Messungen geben Aufschluss über Prozesse, die an Elektroden oder in Elektrolyten 
auftreten. Im Folgenden werden der grundsätzliche Aufbau einer elektrochemischen Zelle sowie grund-
sätzliche Elektroden- und Elektrolytprozesse betrachtet. 
3.1.1. Die elektrochemische Halbzelle 
Die Drei-Elektroden-Anordnung, bestehend aus einer Arbeitselektrode, Gegenelektrode und Referen-
zelektrode, ist der übliche Versuchsaufbau in der Elektrochemie. Er wird genutzt, um das Potential einer 
Arbeitselektrode bei Stromfluss zu bestimmen, und ist somit die Grundlage für elektrochemische Stan-
dardverfahren, wie cyclische Voltammetrie oder Chronoamperometrie. Das Elektrodenpotential ist als 
Absolutwert messtechnisch nicht zugänglich und wird deshalb im Bezug zu einer Referenzelektrode be-
kannten Potentials angegeben. Der Stromfluss muss dafür zwischen der Arbeitselektrode und der Gegen-
elektrode erfolgen, da ein Stromfluss zur Referenzelektrode zu einer Änderung des Potentials an der Re-
ferenzelektrode führen würde, wodurch der Bezugspunkt der Arbeitselektrode unbekannt werden würde. 
Um einen Stromfluss zu erreichen, muss in einem Elektrolyten, der die Elektroden kontaktiert, gearbeitet 
werden. Da der Elektrolyt selbst einen ohmschen Widerstand hat, fällt bei Stromfluss zwischen Arbeits-
elektrode und Gegenelektrode die Spannung ab. Daher ist der ideale Ort, um das Arbeitselektrodenpoten-
tial zu messen, die Arbeitselektrodenoberfläche selbst, weshalb die Referenzelektrode möglichst nah an 
der Arbeitselektrode positioniert wird. Trotzdem ist die Messung des Potentials direkt auf der Arbeits-
elektrodenoberfläche nicht möglich, wodurch ein Messfehler, der sog. ohmsche Spannungsabfall (engl. IR 
drop), erhalten wird. Dieser Spannungsabfall lässt sich nach dem ohmschen Gesetz berechnen: 
  𝑈 = 𝑅 ∙ 𝐼  (19) 
Hier entspricht R dem Elektrolytwiderstand, der mit größer werdender Entfernung zwischen Arbeits- und 
Referenzelektrode wächst, und I dem Strom, der durch die Arbeitselektrode fließt [118]. 
Zur Regelung einer elektrochemischen Messzelle wird ein Potentiostat genutzt, der als Gleichspannungs-
quelle/-senke, Voltmeter und Amperemeter dienen kann. 
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3.1.2. Potentiale an stromlosen und stromdurchflossenen Elektroden 
Steht die Arbeitselektrode in Kontakt mit dem Elektrolyten, bildet sich an der Phasengrenze Elektro-
lyt/Elektrode eine elektrolytische Doppelschicht aus, die von der Elektronendichte des Metalls und der 
Ionenkonzentration und -beweglichkeit abhängt. Durch die Bildung der Doppelschicht entsteht ein 
Gleichgewichtspotential, die sogenannte Leerlaufspannung (engl. Open Circuit Voltage, OCV), an der 
Arbeitselektrode. 
Hermann von Helmholtz entwickelte das erste und einfachste Modell für die elektrolytische Doppel-
schicht, welches die starre Anlagerung einer Ionenschicht an die Elektrode beinhaltet. Bei Edelmetallen 
wie Platin oder Palladium ist die Elektrodenoberfläche positiv geladen, was zu einer Anlagerung von 
(solvatisierten) Anionen führt. Die durch den Ladungsschwerpunkt der Anionen parallel zur Elektroden-
fläche gebildete Fläche wird als äußere Helmholtz-Fläche bezeichnet. Die Doppelschicht kann als Plat-
tenkondensator angenommen werden, dessen Plattenabstand dem halben Durchmesser der Anionen ent-
spricht (= 
a
/2). Zwischen Elektrode und äußerer Helmholtz-Fläche besteht ein linearer Potentialübergang. 
Die Raumladungsverteilung vor der Elektrode kann durch das Modell der starren Doppelschicht aller-
dings nur unvollkommen wiedergegeben werden. Daher wurde die Theorie von Helmholtz durch Louis 
Georges Gouy und David Leonard Chapman weiterentwickelt. Sie gingen von Wärmebewegung der Io-
nen im Elektrolyt aus, welche die starre Struktur der ionischen Ladung in der äußeren Helmholtz-Fläche 
teilweise aufhebt. Die sogenannte Gouy-Chapman-Doppelschicht ist eine diffuse Doppelschicht, die eine 
mit zunehmendem Abstand zur Elektrodenoberfläche schwächer werdende ionische Raumladung auf-
weist. Sie ist sowohl spannungs- als auch ionenkonzentrationsabhängig. Die Verteilung der ionischen 
Raumladung in der Gouy-Chapman-Doppelschicht entspricht einer Maxwell-Boltzmann-Verteilung. Das 
elektrische Potential vor der Elektrode sinkt also, beginnend an der äußeren Helmholtz-Fläche, exponenti-
ell ab, bis es den Wert des Potentials im Elektrolytinneren erreicht [18,118]. Dies soll auch Abbildung 9 
verdeutlichen, in der sowohl das Helmholtz- als auch das Gouy-Chapman-Modell für die elektrolytische 




Abbildung 9: Schema der elektrolytischen Doppelschicht nach Helmholtz und Gouy-Chapman und Potenti-
alverlauf durch die Doppelschicht. Reproduziert gemäß [18]. 
Wird ein Stromfluss zwischen zwei Elektroden (z.B. Arbeits- und Gegenelektrode oder Anode und Ka-
thode in der ADMFC) vorgegeben, stellt sich an jeder der Elektroden ein Gleichgewichtspotential in Ab-
hängigkeit vom Elektrodenmaterial und der ablaufenden Reaktion ein. Die Potentialdifferenz zwischen 
beiden Elektroden wird auch als Zellpotential bezeichnet. Bei Vorgabe eines Zellpotentials stellt sich 
entsprechend ein Stromfluss ein. Je nachdem ob ein statisches Potential oder eine Potentialveränderung 
über die Zeit vorgegeben wird, spricht man vom potentiostatischen bzw. potentiodynamischen Zellbe-
trieb. Bei Vorgabe des Stroms bezeichnet man den Betrieb dann entsprechend galvanostatisch bzw. gal-
vanodynamisch. Zellstrom und Zellpotential sind also voneinander abhängig. Diese Abhängigkeit wird 
über die sogenannte Butler-Volmer-Gleichung beschrieben [18]: 
  𝑗 = 𝑗0 ∙ [exp (
𝛼∙𝑛∙𝐹
𝑅∙𝑇
𝜂𝐷) − exp (
(1−𝛼)∙𝑛∙𝐹
𝑅∙𝑇
𝜂𝐷)]  (20) 
Hierin ist j die Stromdichte, j0 die Austauschstromdichte, α der Durchtrittsfaktor, n die Zahl der übertra-




3.1.3. Adsorption an Metallen 
Ionen, Lösungsmitteldipole oder neutrale Moleküle mit und ohne Dipolcharakter können an der Elektro-
denoberfläche adsorbiert sein. Wie in Kapitel 1.2. gezeigt, sind Adsorptionsprozesse bei der Methano-
loxidationsreaktion die Voraussetzung für die elektrokatalytische Reaktion. Die Adsorption erfolgt an 
Metallelektroden durch spezifische Wechselwirkungen der Substratteilchen mit sogenannten aktiven Zen-
tren. Je nach Art der Wechselwirkung zwischen Adsorbat (= adsorbierte Spezies) und Elek-
trodenoberfläche spricht man von physikalischer Adsorption (oder Physisorption) oder chemischer Ad-
sorption (oder Chemisorption). 
Physisorption tritt auf, wenn das Adsorbat mit der Elektrodenfläche über van-der-Waals-Kräfte wechsel-
wirkt. Van-der-Waal-Wechselwirkungen sind relativ schwache, nicht kovalente Wechselwirkungen, die 
in der Regel keine Bindungsspaltung im Molekül induzieren können. Bei der Chemisorption hingegen 
geht das Adsorbat eine chemische Bindung mit der Elektrodenoberfläche ein. Die Adsorptionsenthalpie 
von chemisorbierten Adsorbaten ist ungefähr zehnmal höher als von physisorbierten Spezies. Durch die 
stärkere Wechselwirkung mit der Elektrodenoberfläche können freie Valenzen der Elektrode die Bindun-
gen des chemisorbierten Moleküls aufbrechen und kovalente Bindungen ausbilden, was die katalytische 
Aktivität eines Metalls erklärt [22]. 
Die Adsorption ist abhängig vom Potential der Elektrode und kann je nach Vorzeichen unterstützt, ge-
schwächt oder aufgehoben werden. Außerdem ist die Adsorption abhängig von der Konzentration des zu 
absorbierenden Stoffes, der Temperatur und der elektronischen Struktur der Metallatome. Die Adsorpti-
onsenthalpie kann mit Hilfe der Pauling-Gleichung berechnet werden [18]: 
  ∆𝐻𝑎𝑑𝑠 = −𝐷𝑀𝑀 − 2 ∙ 97 ∙ 10
3(𝜒𝑀 − 𝜒𝐴𝑑)
2  (21) 
In Gleichung 21 stellt DMM die Metallbindungsenergie und χ die Elektronegativitäten des Metalls bzw. 
der zu adsorbierenden Spezies dar. 
Die Adsorption spielt nicht nur bei der Methanoloxidationsreaktion selbst eine Rolle, sondern auch bei 
einigen elektrochemischen Analysemethoden, wie z.B. dem CO-Stripping. 
3.1.4. Wechselwirkungen in ionischen Systemen 
Die Fähigkeit eines Festphasen- oder flüssigen Elektrolyts zum Stromtransport beruht auf der Wanderung 
von solvatisierten Ionen im elektrischen Feld zwischen Elektroden. Der Strom ist über den Proportionali-
tätsfaktor L (die sog. Leitfähigkeit) mit der über den Ionenleiter abfallenden Spannung verknüpft: 
  𝐼 = 𝐿 ∙ 𝑈  (22) 
In Korrelation zum ohmschen Gesetz (Gl. 19) ist die Leitfähigkeit der Kehrwert des Elektrolytwiderstan-
des. Nach Gleichung 22 ist der durch den Elektrolyten fließende Strom linear mit den Spannungen an den 
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Endpunkten des Ionenleiters (= Elektrodenphasengrenzen) verknüpft, was einem ohmschen Verhalten 
gleichkommt. Dies bedeutet, dass der Widerstand des Elektrolyts ein ohmscher Widerstand ist. Wie zuvor 
erwähnt, bilden die Elektroden eine Doppelschicht an der Phasengrenze Elektrolyt/Elektrode aus, welche 
sich nichtlinear und demnach nicht ohmsch verhält. Diese Widerstände liegen mit dem Elektrolytwider-
stand in Reihe. Folglich ist es bei der Messung der Leitfähigkeit nicht möglich, mit Gleichspannung zu 
arbeiten, da bei Anlegen einer Gleichspannung der Widerstand der elektrochemischen Zelle unterhalb der 
Zersetzungsspannung des Elektrolyts hauptsächlich von den nichtlinearen Widerständen der Doppel-
schicht abhängt. Beim Anlegen einer Wechselspannung wird die Doppelschicht im Rhythmus der Wech-
selspannung auf- und entladen. So kann durch den Stromkreis ein Wechselstrom fließen, ohne dass es 
eines Ladungsdurchtritts an der Phasengrenze bedarf, was die Messung des Elektrolytwiderstandes er-
möglicht [18]. 
3.2. Grundlagen elektrochemischer Messmethoden 
Das Verständnis der Prozesse, die während der Methanolverstromung in der anodischen Elektrokatalysa-
torschicht ablaufen, ist der Fokus dieser Arbeit. Dazu wurden sowohl elektrochemische Standardanaly-
semethoden sowie gekoppelte Methoden aus elektrochemischer Zelle in Verbindung mit online-Analytik 
verwendet, welche in diesem Kapitel vorgestellt werden. 
3.2.1. Cyclische Voltammetrie 
Die cyclische Voltammetrie (CV) ist ein potentiodynamisches Messverfahren. Es wird, ausgehend vom 
Startpotential ES, ein zeitlich linear verändertes Potential E(t) angelegt, welches zwischen zwei festgeleg-
ten Umkehrpotentialen EU hin- und herläuft. Die Umkehrpotentiale werden dabei so gewählt, dass sich 
das Messpotential der Arbeitselektrode zwischen Wasserstoff- und Sauerstoffentwicklung (also innerhalb 
des sog. Wasserfensters) bewegt. Wird das Potential in positiver Richtung verändert, spricht man vom 
anodischen Teil des Scans, wird das Potential in negativer Richtung verändert, wird der Scan als katho-
disch bezeichnet. Die Steigung der zeitlichen Potentialveränderung wird als Vorschubgeschwindigkeit 
oder Scanrate ν bezeichnet. Der zeitliche Potentialverlauf während der CV, der auch als Dreiecksspan-




Abbildung 10: Schema des zeitlichen Potentialverlaufs während der CV. Reproduziert gemäß [18]. 
Typischerweise wird bei der CV das Strom-Potential-Diagramm, welches sich aus dem Anlegen der 
Dreiecksspannung ergibt, aufgezeichnet. Befinden sich keine Stoffe im Elektrolyten, die innerhalb des 
elektrochemischen Stabilitätsbereichs von Wasser an der Arbeitselektrode reagieren oder adsorbieren 
können, werden nur Ströme beobachtet, die auf die Bildung von Sauerstoff- oder Wasserstoffchemisorp-
tionsschichten (Deckschichten) zurückzuführen sind. Ein Deckschichtdiagramm (oder Grundbild) von 
Platin als Arbeitselektrode in alkalischem Elektrolyt (1 M KOH) ist in Abbildung 11 gezeigt. Die Form 
des Deckschichtdiagramms hängt nur wenig von der Art des Elektrolyten, jedoch sehr charakteristisch 




Abbildung 11: Grundbild von Platin in 1 M KOH-Lösung. Das Diagramm wurde unter Spülung mit N2 bei 
20 °C mit einer Scanrate von 100 mV s
-1
 aufgenommen [18]. 
In Abbildung 11 ist im anodischen Scan im Potentialbereich 0,45 – 0,55 VRHE die Aufladung der elektro-
lytischen Doppelschicht mit der dafür notwendigen Stromdichte jC gezeigt. Anschließend daran bildet 
sich eine Sauerstoffchemisorptionsschicht, welche zuerst aus Pt-OH (ab 0,55 VRHE) und dann aus Pt-O 
(ab 0,80 VRHE) besteht. Nach Umkehr des Potentialverlaufs in negative Richtung wird die Sauerstoffche-
misorptionsschicht mit einer Überspannung von mehreren 100 mV reduziert. Danach folgt wieder ein 
schmaler Doppelschichtbereich und dann ab 0,35 VRHE die Bildung der Wasserstoffchemisorptions-
schicht, welche nach Potentialumkehr oxidativ entfernt wird. Die Ausbildung der H- bzw. O-
Chemisorptionschichten ist ein reversibler Prozess, der erst bei Überschreitung der Zersetzungsüberspan-
nung von Wasser in irreversible Prozesse mündet, was zur Entstehung von H2 unterhalb von 0 VRHE und 
O2 oberhalb von 1,6 VRHE führt.  
Befindet sich ein elektrochemisch aktiver Stoff, wie z.B. Methanol, im Elektrolyten, der innerhalb des 
elektrochemischen Stabilitätsbereichs von Wasser irreversibel an der Arbeitselektrode reagiert, so überla-
gert die Strom-Potential-Charakteristik der entsprechenden Elektrodenreaktionen (s. Abb. 3) die Deck-
schichtströme. Da der aus der Elektrodenreaktion entstehende Strompeak neben der Art des Grundelek-
trolyten und der elektrochemisch aktiven Substanz maßgeblich vom Elektrodenmaterial selbst abhängig 
ist, wird ein Elektrokatalysator auf seine elektrochemische Aktivität qualitativ über das Onset-Potential 




Die Chronoamperometrie (CA) ist ein potentiostatisches Messverfahren. Dabei wird durch einen Potenti-
alsprung ein konstantes AE-Potential über eine ausgewählte Zeitperiode vorgegeben und der Verlauf der 
Stromdichte aufgezeichnet. Durch die sprunghafte Potentialänderung von einem Wert, bei dem kein Um-
satz von Methanol stattfindet, zu einem Wert, bei dem Methanol an der Elektrode oxidiert wird, fließt ein 
Strom, der nach dem Potentialsprung sein Maximum hat und dann abfällt. Der zeitliche Verlauf wird 
dann über die Cottrell-Gleichung beschrieben: 
  𝐼(𝑡) =
𝑛∙𝐹∙𝐴∙√𝐷
√𝜋∙𝑡
𝑐  (23) 
In Gleichung 23 ist c die Methanolkonzentration, A die Elektrodenfläche und D der Diffusionskoeffizient, 
der von der dynamischen Viskosität der elektrolytischen Lösung und der Größe der diffundierenden Teil-
chen abhängt.  
Die Chronoamperometrie eignet sich besonders zur Untersuchung von Abläufen über ein größeres Zeit-
fenster, wie z.B. Vergiftung oder Deaktivierung des Katalysators, und zur Bestimmung der Reaktionsord-
nung. Der während der CA gemessene Oxidationsstrom ist mit der Geschwindigkeitskonstante k und der 
Reaktionsordnung m folgendermaßen verknüpft [118]: 
  𝐼 = 𝑛 ∙ 𝐹 ∙ 𝑘 ∙ 𝑐𝑚  (24) 
Aus Gleichung 24 folgt, dass durch Auftragung von log(I) gegen log(c) aus der Steigung der resultieren-
den Geraden die Reaktionsordnung bei einem konstanten Oxidationspotential bestimmt werden kann. 
3.2.3. Adsorptionsversuche 
Bei Adsorptionsversuchen wird eine Kombination aus CA und CV angewandt. Dabei wird das Potential 
im Grundelektrolyten (ohne zu adsorbierendem Stoff) beim sogenannten Adsorptionspotential Eads zeit-
lich konstant gehalten, darauffolgend wird nun ein Elektrolyt, der mit zu adsorbierender Substanz versetzt 
ist, in die elektrochemische Messzelle gegeben. Nach einer definierten Zeit wird das Potential auf einen 
Wert geregelt, für welchen angenommen wird, dass weder neue Adsorbate auf der Elektrodenoberfläche 
gebildet noch Adsorbate entfernt werden. Dann wird der Elektrolyt durch Grundelektrolyt ersetzt. Nach 
vollständiger Entfernung der zu adsorbierenden Substanz aus dem Elektrolyten wird ein CV, ausgehend 
vom zuvor gehaltenen Elektrodenpotential, gestartet. Dieses CV nennt man auch Stripping-
Voltammogramm, da durch die potentiodynamische Potentialveränderung die Adsorbate oxidativ (ggf. 
auch reduktiv) entfernt („gestrippt“) werden. Die Stripping-Voltammogramme dienen zur Untersuchung 
der bei einem bestimmten Eads gebildeten Adsorbate. Die Integration des Stripping-Peaks zur Bestim-
mung der während des Strippings übertragenen Ladungsmenge ist dabei eine gängige Methode. 
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3.2.4. Elektrochemische Impedanzspektroskopie 
Wie in Kap. 3.1.4 beschrieben, muss zwischen einer Arbeits- und Gegenelektrode ein Wechselstrom flie-
ßen, damit der Elektrolytwiderstand bestimmt werden kann. Für die elektrochemische Impedanzspektro-
skopie (EIS) wird ein Potentiostat, der der Gleichspannung eine sinusförmige Wechselspannung Uω mit 
geringer Amplitude und variierender Frequenz (oder Kreisfrequenz ω = 2πf) überlagern kann, genutzt. 
Dabei wird die Stromantwort aufgezeichnet, die um den Phasenwinkel θ verschoben ist. Abbildung 12 
zeigt den Zusammenhang zwischen Strom und Spannung und die Verschiebung durch den Phasenwinkel. 
 
Abbildung 12: Verlauf der Spannung und des Stroms gegen die Zeit bei der elektrochemischen Impedanz-
spektroskopie. 
Die Impedanz ergibt sich als komplexer Widerstand: 






cos 𝜃 − 𝑖
𝑈0
𝐼0
sin𝜃  (25) 
Der erste Term von Gleichung 25 stellt den Realteil und der zweite Term den Imaginärteil der Impedanz 
dar. Für einen rein ohmschen Widerstand gilt θ = 0. Damit entfällt der Imaginärteil der Impedanz und 
(25) geht in das ohmsche Gesetz über Z(θ = 0) = R = U0/I0. Ansonsten kann θ jeden Wert zwischen 0 und 
2π annehmen. Nimmt der Phasenwinkel einen Wert von 
π
/2 an, so ist der Realteil gleich Null und die Im-
pedanz ist ihrem Imaginärteil gleichzusetzen. Das bedeutet, es findet kein Stromfluss durch den Elektro-
lyten statt, sondern die Elektroden werden nur noch polarisiert. Dieses Verhalten entspräche einem Kon-
densator. 
Die komplexen Widerstände werden in der Impedanzspektroskopie typischerweise auf eine von zwei 
Arten dargestellt. Die meist verbreitete Darstellung ist der Nyquist-Plot, bei dem der Imaginärteil gegen 
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den Realteil der Impedanz aufgetragen wird. Beim Bode-Diagramm wird der Betrag der Impedanz und 
der Phasenwinkel gegen die Frequenz aufgetragen. Da in dieser Arbeit der ohmsche Widerstand des Fest-
phasenelektrolyts gemessen wurde, wurde der Bode-Plot als Darstellungsmethode gewählt, da auf diese 
Weise der Frequenzbereich, in dem der Phasenwinkel den Wert 0 annimmt, besser veranschaulicht wer-
den kann. 
Im Gegensatz zu anderen elektrochemischen Messmethoden, die die Drei-Elektroden-Anordnung nutzen, 
wird bei der Impedanzspektroskopie eine Vier-Elektroden-Anordnung zur Messung von „in-plane“-
Membranwiderständen genutzt. Die Elektroden sind in einer Ebene parallel zu einander angeordnet und 
werden über den Festphasenelektrolyt kontaktiert. An den äußeren beiden Elektroden wird die Wechsel-
spannung angelegt und zwischen den inneren beiden Elektroden wird die Stromantwort gemessen. Dieser 
Messaufbau ermöglicht eine Messung des Elektrolytwiderstands, ohne die Kapazität an der Phasengrenze 
Elektrolyt/Elektrode mit zu messen. 
Der Gesamtwiderstand des elektrochemischen Systems besteht aus den Widerständen des Elektrodenma-
terials, der Doppelschicht und des Elektrolyts. Der Widerstand, der durch die Doppelschicht zustande 
kommt, tritt bei hohen Frequenzen auf, während der Elektrolytwiderstand bei niedrigen Frequenzen auf-
tritt. Dies ist über die Massenträgheit zu erklären. Die Masse eines Hydroxid-Ions ist um das 31.000-
fache höher als die Masse eines Elektrons. Bei hohen Frequenzen polt sich das Feld so schnell um, dass 
die Massenträgheit keine ausreichende Bewegung der Ionen im Festphasenelektrolyt erlaubt. Der zu mes-
sende Frequenzbereich muss so gewählt werden, dass die Messung des Elektrolytwiderstands mit θ = 0 
möglich ist. 
3.2.5. Differentielle elektrochemische Massenspektrometrie (DEMS) 
Die differentielle elektrochemische Massenspektrometrie (DEMS) vereint eine elektrochemische Halbzel-
le mit der Analytik eines Massenspektrometers (MS). Die Durchführung der elektrochemischen Metho-
den, die in den Kapiteln 3.2.1 – 3.2.3 beschrieben wurden, und die Analyse der an der Elektrode während 
der Experimente entstehenden Reaktionsprodukte sind durch den DEMS-Aufbau möglich. Im Folgenden 
werden die Besonderheiten im Aufbau einer DEMS-Messzelle und die für die Methanoloxidation rele-
vanten Massenspektrometer-Signale vorgestellt. 
3.2.5.1. Aufbau der DEMS-Messzelle 
Der verwendete Aufbau des DEMS-Systems wurde im Detail in der Dissertation von D. Bayer beschrie-
ben [119], weshalb hier nur ein kurze Beschreibung der Dünnschichtmesszelle und Unterschiede in der 




Abbildung 13: Schematischer Aufbau der DEMS-Durchflussmesszelle. 
Wie in Abbildung 13 zu sehen, durchfließt der Elektrolyt die Zelle bei konstanter Flussrate vom Elektro-
lyteingang über die Arbeitselektrode (Elektrokatalysatorschicht) zur Gegenelektrode und letztendlich zum 
Elektrolytausgang. Der Elektrolytraum ist vom Feinvakuum des Massenspektrometers durch eine mit 
Metall besputterte PTFE-Membran getrennt. Die Referenzelektrode wird über eine Haber-Luggin-
Kapillare, welche wie eine Salzbrücke zu betrachten ist, mit dem Elektrolytraum verbunden. 
Während D. Bayer für die Untersuchungen der Elektrooxidation von Ethanol im Alkalischen mit Pd oder 
Pt besputterte PTFE-Membranen sowohl als Abtrennung zwischen Elektrolytraum und Feinvakuum als 
auch als Arbeitselektroden nutzte [119], wurden für die hier vorgestellten Untersuchungen kohlenstoffge-
trägerte Katalysatoren, welche aus Nanopartikeln bestehen, eingesetzt. Da es nicht möglich ist, diese zu 
sputtern, ist die PTFE Membran mit Gold, welches inaktiv für die Methanoloxidation ist, gesputtert und 
dann mit einer dünnen Elektrokatalysatorschicht benetzt, welche dann über die Membran mit dem Po-
tentiostaten kontaktiert ist.  
3.2.5.2. Relevante Massenspektrometer-Signale für die Methanoloxidation 
Abbildung 3 in Kapitel 1.2.2. zeigt den Mechanismus der elektrochemischen Oxidation von Methanol im 
alkalischen Milieu und die daraus resultierenden Produkte: Formaldehyd, Ameisensäure (Ameisensäu-
remethylester) und Kohlenstoffdioxid. Um ein Reaktionsprodukt im MS detektieren zu können, muss das 
Reaktionsprodukt bei den in der DEMS-Messzelle vorherrschenden Bedingungen einen ausreichenden 
Dampfdruck zeigen. Die Dampfdrücke der Reaktionsprodukte sind zusammen mit den Masse-zu-Ladung-
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Verhältnissen (m/z) der möglichen MS-Signale in Tabelle 2 aufgeführt. Die m/z-Werte und deren relative 
Intensität zueinander wurden aus der Mass Spectral Library des National Institutes of Standards and 
Technology NIST entnommen [120]. 
Tabelle 2: Dampfdruck-Daten und mögliche m/z-Werte für die Reaktionsprodukte der elektrochemischen Methano-
loxidationsreaktion. 









CH3OH 129,0 2, 12 – 19, 28 – 34 
CH2O 437,8 - 442,0 12 – 15, 28 – 31 
HCOOH 4,5 12 – 14, 16, 17, 19, 28 – 32, 44 – 48 
HCOOCH3 63,8 12 – 18, 28 – 33, 42 – 46, 56, 59 – 62 
CO2 5730,0 12, 16, 22, 28, 29, 44 – 46 
1
 bei 20 °C. 
2
 Entnommen aus [121]. 
3
 Entnommen aus [120]. 
Wie in Tabelle 2 zu sehen, verursacht Methanol selbst mehrere im MS detektierbare Signale. Diese Sig-
nale überlagern zwar die Signale von Formaldehyd, weshalb dieses im DEMS-Aufbau, sobald Methanol 
anwesend ist, nicht sinnvoll detektiert werden kann, ermöglichen es aber, den Methanol-Verbrauch wäh-
rend chronoamperometrischen Messungen mit Hilfe des Signals m/z = 15 aufzuzeichnen. 
Ameisensäure ist aus mehreren Gründen nicht per DEMS detektierbar. Die charakteristischen Signale 
m/z =47 und 48 zeigen eine niedrige relative Intensität, weshalb sie in diesem Aufbau kaum detektierbar 
sind. Dazu besitzt HCOOH einen niedrigen Dampfdruck, was einen Übergang von der DEMS-Messzelle 
durch die Membran ins MS-Feinvakuum erschwert. Außerdem wird die Ameisensäure im alkalischen 
Medium rasch zu Formiat deprotoniert, welches keinen nennenswerten Dampfdruck mehr hat. 
Da der Ameisensäuremethylester im Gegensatz zur Ameisensäure keine Wasserstoffbrückenbindungen 
bildet, hat er trotz höherem Molekulargewicht einen höheren Dampfdruck und kann daher als Signal 
m/z = 60 per DEMS detektiert werden. Die Problematik der Deprotonierung zu einem Ion besteht hier 
nicht. 
CO2 kann über das Signal m/z = 44 detektiert werden, da es einen hohen Dampfdruck und das m/z = 44-
Signal eine hohe relative Intensität hat. Die relativen Intensitäten der m/z = 44-Signale, die von HCOOH 
und HCOOCH3 verursacht werden könnten, sind sehr klein, weshalb davon ausgegangen werden kann, 




4. Auswahl der Materialien in der anodischen Elektrokata-
lysatorschicht für die ADMFC 
 
Wie in Kap. 1 gezeigt, wurden sowohl Mischmetalle für Palladium-basierte Elektrokatalysatoren für die 
Methanoloxidation im Alkalischen als auch verschiedene Polymere als Binder für die Katalysatorschicht 
untersucht. Im Folgenden wird nach einer kurzen Übersicht über die grundsätzlichen gewünschten Eigen-
schaften der Metalle bzw. Polymere dargestellt, aus welchen Gründen die Materialien ausgewählt wur-
den. 
4.1. Polymere Bindermaterialien 
In den letzten Jahren wurde der Forschungsschwerpunkt im Bereich Polymerchemie in der ADMFC stark 
auf die Entwicklung von anionleitenden Membranen und Erhöhung der chemischen Stabilität gelegt. Da-
bei ist die Entwicklung angepasster Bindermaterialien für die ADMFC aus dem Blick geraten. Grundsätz-
lich sollen ionomere Binder auch chemisch stabil und hoch ionisch leitend sein, weshalb die Erkenntnisse 
aus der Membranforschung übernommen werden können. Allerdings muss der Binder im Gegensatz zur 
Membran den Edukt- und Produkttransport (z.B. Methanol, CO2, etc.) unterstützen und nicht unterdrü-
cken. Im Folgenden werden relevante Erkenntnisse aus der Membranforschung im Bereich AEM, Studien 
zu Bindern für die ADMFC und die angestrebte Materialauswahl dargelegt. 
Seit kurzem werden vermehrt Studien publiziert, die berichten, dass es möglich ist, die ionische Leitfä-
higkeit und gleichzeitig die chemische Stabilität zu erhöhen, indem man die Bildung von Ionenkanälen im 
Ionomer forciert. Dies wird erreicht, indem man Seitenketten als Träger der kationischen Gruppe einführt. 
Pan et al. zeigten diesen Effekt an einem Polysulfon, welches mit einer C8-Seitenkette funktionalisiert 
wurde. In dieser Studie wurden ionische Leitfähigkeiten vergleichbar zu denen von Nafion® im Sauren 
bei erhöhter Stabilität im Alkalischen gefunden [122]. Eine weitere Studie von Ran et al. untersuchte eine 
AEM, bestehend aus Polyphenylenoxid (PPO) als Gerüstpolymer und einer hydrophilen, anionenleiten-
den Seitenkette, und zeigte ein stabiles Verhalten über einen Degradationstest in 2 M NaOH Lösung bei 
60 °C über 1440 h. Außerdem wurden ionische Leitfähigkeiten von bis zu 150 mS cm
-1
 bei 80 °C er-
reicht. Das außergewöhnlich gute Verhalten führten die Autoren auf die Bildung der besagten ionischen 
Kanäle (oder Domänen) zurück [123]. Dang und Jannasch konnten für eine PPO-basierte Membran mit 
anionenleitenden Alkylseitenketten ebenfalls eine Stabilität über 8 d in 1 M NaOH bei 80 °C zeigen 
[124]. All diese Studien zeigen, dass eine Seitenkettenstruktur für die Eigenschaften des Binders eine 
positive Auswirkung auf Stabilität und Ionenleitfähigkeit haben sollte. Deshalb wird in dieser Arbeit eine 
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ähnliche Struktur für den angestrebten Binder umgesetzt und evaluiert, wie sich die Struktur auf weitere 
für den Binder fundamentale Eigenschaften auswirkt. 
Nicht nur die Struktur des Ionomers, sondern auch die grundsätzliche chemische Stabilität des erzeugten 
quartären Ammoniumkations hat einen Einfluss auf die Stabilität des Ionomers. 2015 untersuchten Kreuer 
und Marino verschiedene Ammoniumkationen auf ihre chemische Stabilität in alkalischem Medium 
(10 M NaOH) und erhöhten Temperaturen (bis zu 160 °C). Sie zeigten, dass cyclische Ammoniumkatio-
nen besonders stabil sind [125]. Imidazole, welche schon vielfach zum Erzeugen kationischer Gruppen 
für AEMs angewandt wurden [56,126–132], gehören zu dieser Gruppe. Die chemische Stabilität das 
Imidazoliumkations hängt von der Struktur des Imidazols ab. Befindet sich an der C2-Position des Imida-
zols ein Proton, wurde gezeigt, dass das Kation über eine Ringöffnungsreaktion degradiert [126,133]. 
Daher wurden Imidazoliumkationen untersucht, an denen der Imidazolring vollständig durch Alkyl- oder 
Arylgruppen substituiert ist, was zu einer deutlichen Erhöhung der Stabilität führte [128,130]. Von diesen 
Ergebnissen beeinflusst, wurde für diese Arbeit 1,2,4,5-Tetramethylimidazol als Quarternisierungsrea-
genz ausgesucht.  
Als Gerüstpolymer wurde zuletzt PPO (Struktur in Abb. 15, Kap. 5.2.2) als geeignet für die Entwicklung 
einer Membran angesehen, da es chemisch wie thermisch stabil, spezifisch und einfach zu modifizieren, 
kommerziell verfügbar und im Vergleich zu anderen stabilen (teil)fluorierten Gerüstpolymeren kosten-
günstig ist. Aus denselben Gründen soll es auch in dieser Arbeit als Gerüstpolymer für die funktionali-
sierten Seitenketten dienen. 
Studien, die die Herstellung und Evaluierung des ionomeren Binders in der ADMFC behandeln, sind 
selten und Studien mit PPO-basierten Bindern sind nicht bekannt. Im Jahr 2015 publizierten Schauer et 
al. ihre Ergebnisse zur Implementierung eines PPO-basierten anionenleitenden Ionomers in die Katalysa-
torschicht einer AEM-Elektrolysezelle und konnten zeigen, dass der Einsatz des Ionomers eine deutliche 
Steigerung der Leistungsfähigkeit der Zelle verursachte [134]. Da die Begebenheiten an den Elektroden 
in der AEM-Elektrolysezelle ähnlich denen in der ADMFC sind (flüssiges Edukt, gasförmiges Produkt), 
kann davon ausgegangen werden, das PPO-basierte Ionomere auch in ADMFCs eingesetzt werden kön-
nen. 
4.2. Palladium als Basis für Elektrokatalysatoren in der ADMFC 
Wie zuvor in Kap. 1.1 beschrieben, hat Palladium Platin als Elektrokatalysator für die Anodenseite der 
ADMFC weitestgehend abgelöst, da es kostengünstiger ist, häufiger in der Erdkruste vorkommt und ver-
gleichbar katalytisch aktiv für die elektrochemische Methanoloxidation ist. Deshalb wurde Palladium in 
den letzten Jahren intensiv untersucht. Santasalo-Aarnio et al. untersuchten mittels HPLC die Produkte, 
die während der elektrochemischen Methanoloxidation an Pt und Pd gebildet werden. Die Autoren zeig-
ten, dass an polykristallinen Pd im Alkalischen kein Formaldehyd gebildet wird [100]. Dieses Ergebnis 
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kann bedeuten, dass die Formaldehydbildung an Pd unterdrückt ist, was eine grundsätzliche Verbesserung 
des katalytischen Verhaltens darstellen würde, da Formaldehyd wegen seiner Toxizität als Produkt be-
sonders problematisch ist. Allerdings kann das beobachtete Ergebnis auch durch eine Blockade des Kata-
lysators mit COads begründet werden. Da Palladium COads erst bei relativ hohen Potentialen oxidieren 
kann (s. Tab. 3), ist es ebenso möglich, dass Pd bei niedrigen Potentialen, bei denen eine Bildung von 
Formaldehyd möglich ist, inhibiert ist. Wenn dann bei höheren Oxidationspotentialen COads von der Kata-
lysatoroberfläche entfernt wird, ist das Potential so positiv, dass gebildeter Formaldehyd sofort zu Formi-
at weiter reagiert und daher nicht mehr via HPLC detektierbar ist. Daher können die Ergebnisse aus be-
sagter Studie nicht auf bimetallische Pd-Katalysatoren übernommen werden, insbesondere wenn das 
zweite Metall den Elektrokatalysator bezüglich seiner Fähigkeit, COads zu oxidieren, modifiziert. Trotz-
dem ist Palladium ein vielversprechender Anodenkatalysator für die ADMFC, weshalb Pd für diese Ar-
beit als Basismetall für die bimetallischen Katalysatoren ausgewählt wurde. 
4.2.1. Allgemeine Anforderungen an das Mischmetall 
Da der Katalysatorpreis einen großen Anteil an den Gesamtkosten eines Brennstoffzellensystems hat 
[135], ist aus wirtschaftlicher Sicht die Katalysatorentwicklung in der Brennstoffzellentechnik von der 
Frage getrieben, wie viel elektrische Leistung durch welche Menge an elektrokatalytischem Material er-
zeugt werden kann. Neben der Bemühung, die Katalysatorbeladung pro Zellfläche zu erniedrigen, können 
die Katalysatorkosten durch Erhöhung der elektrokatalytischen Aktivität über Beimischung von im Ideal-
fall billigeren Metallen reduziert werden. In Abbildung 14 sind Metalle bezüglich ihres Preises und der 
Häufigkeit in der Erdkruste visualisiert. Die für diese Arbeit ausgewählten Mischmetalle sind über das 




Abbildung 14: Vergleich der Metallpreise verschiedenster Metalle in Abhängigkeit vom Vorkommen in der 
Erdkruste. In dieser Studie verwendete Katalysatormaterialien (■) sind gegenüber anderen Metallen (●) 
hervorgehoben. Daten zur Erstellung des Graphen wurden am 25.06.2015 aus verschiedenen Quellen bezogen 
[136–139]. 
Aus Abbildung 14 geht hervor, dass der Preis für die ausgewählten Mischmetalle nicht den einzigen Fak-
tor bei ihrer Auswahl darstellte. Wie zuvor gezeigt, ist die Bildung von OHads für die Methanoloxidations-
reaktion im Sauren sowie im Alkalischen ein wichtiger Teilschritt. Reddington et al. zeigten, dass 
Mischmetalle, die die Oxophilie des Elektrodenmaterials erhöhen, die Aktivität für die Methanoloxidation 
deutlich steigern. Es wurde außerdem festgestellt, dass das für den Elektrokatalysator ideale Verhältnis 
von elektrokatalytisch aktivem Material (hier: Pd) zu oxophilem Promotor für jedes Mischmetall einge-
stellt werden muss, da ein zu starker oxophiler Charakter der Elektrode zu einer Bedeckung mit stark 
adsorbierten OH-Spezies führt, die die für die Reaktion fundamentale Methanoladsorption blockiert 
[140].  
Die Vergiftung des Katalysators durch COads, welches als Reaktionsintermediat auf der Elektrodenober-
fläche entsteht, wurde in Kap. 1.2 beschrieben. Soll das Mischmetall ausschließlich als oxophiler Promo-
tor für Pd fungieren, muss das zugemischte Metall selbst möglichst inert gegenüber der Adsorption von 
CO oder CHXO-Spezies sein, da eine CO/CHXO-Belegung der Promotor-Metallzentren mit einer vermin-
derten Fähigkeit, OHads zu bilden, einhergeht. Ist das zugemischte Metall selbst elektrokatalytisch aktiv 
für die Methanoloxidationsreaktion, muss es die Fähigkeit besitzen, CO zu oxidieren. Da in der aktuellen 
Literatur für das Alkalische keine vollständigen Daten zu allen verwendeten Metallen bezüglich der Fä-
higkeit, CO oxidativ von ihrer Oberfläche zu entfernen, vorhanden sind, wurden die Potentiale für den 
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Strompeak bei CO-Stripping-Versuchen (ECO,Peak) für Pt, Pd, die Mischmetalle und daraus resultierende 
Katalysatoren im sauren und alkalischen Medium aus der Literatur in Tabelle 3 zusammengefasst. Der 
Vergleich der Potentialwerte von Pt/C und Pd/C im Sauren und Alkalischen zeigt, dass die Entfernung 
von COads im Alkalischen bei niedrigeren Potentialen abläuft. Sowohl die bimetallischen PtM/C Katalysa-
toren im Sauren als auch die bimetallischen PdM/C im Alkalischen besitzen niedrigere ECO;Peak-Werte als 




Tabelle 3: Literaturwerte für das Potential des Strompeaks der oxidativen Entfernung von CO ECO,Peak aus CO-
Stripping-Versuchen an verschiedenen Metallen (bzw. Katalysatoren) im Sauren und Alkalischen und deren Stan-
dardpotential E
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PdAg/C 0,71 [149] 
Ni -0,26 Pt20Ni80 Nanopartikel 0,73 [157] Pd60Ni40/C 0,54 & 0,76 [148] 
1
 Entnommen aus [158]. 
2
 Potentiale wurden einheitlich auf RHE umgerechnet. 
3
 RGO = reduziertes Graphitoxid 
Das Standardpotential E
0
 in Tabelle 3 wird in Abhängigkeit zur Wasserstoffelektrode, welche als der 
Nullpunkt der elektrochemischen Spannungsreihe definiert ist, angegeben und bezieht sich auf die Redox-
reaktion des Metalls und des dazugehörigen Metallions (M
X+
 + X e- ⇄ M; Die Daten in Tab. 3 beziehen 




). Je höher das Standardpo-
tential, desto edler ist das Metall. Unedle Metalle besitzen ein Standardpotential unter 0 V, halbedle Me-
talle eines zwischen der Wasserstoffelektrode (0 V) und der Redoxreaktion an feuchter Luft (O2 + 2  H2O 
+ 4  e- ⇄ 4 OH ̄ , 0,4 V) und edle Metall ein Standardpotential über 0,4 V. Edelmetalle sind daher korro-
sionsbeständiger als halbedle oder unedle Metalle, was bezüglich der Anwendung als Katalysatormaterial 
eine höhere Widerstandsfähigkeit gegen Degradation in der elektrochemischen Zelle bedeutet. 
4.2.2. Literaturstudie zu Anwendungen der Mischmetalle in der Katalyse 
4.2.2.1. Ruthenium 
Ruthenium ist wie Pd und Pt für zahlreiche katalytische Reaktionen aktiv, wie z.B. Methanisierung, Hyd-
rierung von organischen Verbindungen oder Ammoniak-Synthese (Haber-Bosch-Verfahren). Da es bei 
diesen Anwendungen mit deutlich billigeren Materialien wie Nickel- (im Sabatier-Prozess) oder Eisen-
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Katalysatoren (im Haber-Bosch-Verfahren) konkurriert, findet es großtechnisch jedoch wenig Beachtung 
[159]. 
Ruthenium ist als Mischmetall in state-of-the-art-Anodenkatalysatoren für die DMFC etabliert und wird 
als PtRu und PtRu/C von Firmen wie TANAKA oder Johnson Matthey Fuel Cells vertrieben. Obwohl 
PtRu-basierte Katalysatoren im Sauren sowie im Alkalischen intensiv in zahlreichen Studien untersucht 
wurden, wurde PdRu/C bisher erst rudimentär auf seine Aktivität für die elektrokatalysierte Methanoloxi-
dation im Alkalischen betrachtet. PdRu/C wurde von Ma et al. auf elektrokatalytische Aktivität hinsicht-
lich der Ethanoloxidation im alkalischen Medium untersucht. Dabei wurden für die Alkalische Direkt-
Ethanol-Brennstoffzelle die bis dato höchsten Leistungsdichten von 176 mW cm
-2
 gemessen [160]. Lim 
et al. zeigten kürzlich, dass PdRu-Nanopartikel auf reduziertem Graphitoxid im Vergleich zu Pd-
Nanopartikeln auf demselben Träger sowohl signifikant höhere Stromdichten als auch ein niedrigeres 
Onset-Potential für die Elektrooxidation von Methanol, Ethanol und 1-Propanol im Alkalischen aufwei-
sen [151]. Jedoch wurde in der erwähnten Studie weder der Einfluss von während der Oxidation gebilde-
ten Adsorbaten untersucht noch eine tiefergehende Produktanalyse vollzogen. Dies ist allerdings für eine 
Anwendung in der ADMFC von fundamentalem Interesse, weswegen in der vorliegenden Arbeit PdRu/C 
Katalysatoren tiefergehend untersucht wurden. 
4.2.2.2. Rhodium 
In Kombination mit Platin findet Rhodium in der heterogenen Katalyse als sog. Drei-Wege-Katalysator in 
Automobilen für die Reaktion von Stickstoffmonoxid zu Stickstoff [161], als Katalysator für das Andrus-
sow-Verfahren zur Blausäureherstellung und für das Ostwald-Verfahren zur Salpetersäureherstellung 
[162] Verwendung.  
Schon 1929 bewies S. Tanaka, dass die Edelmetalle Pt, Pd, Rh und Ir eine elektrokatalytische Aktivität in 
alkalischen Elektrolyten besitzen [163]. Einige Jahrzehnte später untersuchte M.W. Breiter die Methano-
loxidation an Rh dann in HClO4-haltiger Elektrolytlösung [164]. Tiefergehende Untersuchungen erfolgten 
in den 1990er Jahren mit der fortschreitenden Entwicklung von PEMs und dem damit verbundenen stei-
genden Interesse an DAFCs [154,165,166]. Im Jahr 2002 untersuchten de Souza et al. PtRh/C Katalysato-
ren auf elektrochemische Aktivität für die Ethanoloxidationsreaktion im Sauren. Im Vergleich zu Pt/C 
ergab die Untersuchung eine höhere Ausbeute an CO2 aus der Ethanoloxidation an Pt73Rh27/C. Jedoch 
wurde für den Katalysator weder eine höhere jPeak noch ein niedrigeres Eon festgestellt, weshalb in dieser 
Studie die Zumischung eines dritten Metalls wie Ru o.ä. empfohlen wurde, um die Reaktionsgeschwin-
digkeit zu erhöhen [167]. Sieben Jahre später publizierten Kowal et al. ihre Ergebnisse zu PtRhSnO2/C 
Katalysatoren, welche für die Ethanoloxidation im Sauren sowohl eine hohe Wandlung zu CO2 als auch 
höhere elektrokatalytische Aktivität zeigten [168]. PtRh wurde auch für die Methanoloxidation im Sauren 
untersucht. Eine höhere elektrokatalystische Aktivität für Pt-Rh-Legierungen als für Pt wurde für die 
Methanoloxidationsreaktion bewiesen. Jedoch konnte in den selben Studien ebenfalls gezeigt werden, 
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dass PtRh-Katalysatoren sowohl in chronoamperometrischen Messungen [169] als auch in DMFC-
Einzelzelltests [170] geringere Strom- bzw. Leistungsdichten als der state-of-the-art-Katalysator PtRu 
erzielen. Aufgrund des höheren Preises von Rh im Vergleich zu Ru (Abb. 14) erhielt Rh als Mischmetall 
für DMFC-Katalysatoren kaum Aufmerksamkeit.  
Trotz des zuvor beschriebenen Sachverhalts wurde Rh für die Methanoloxidation im Alkalischen als 
Mischmetall in dieser Arbeit ausgesucht, da aus den Untersuchungen von Caram und Gutierrez, die die 
CO Adsorption an polykristallinem Rh und Ru untersuchten, hervorgeht, dass Rh seine elektrokatalyti-
schen Eigenschaften bezüglich der oxidativen Entfernung von COads stärker mit dem Wechsel vom sauren 
zum alkalischen Medium verändert als Ru [150,154]. Während das Peakpotential für die Entfernung von 
COads im Sauren für Rh deutlich über dem von Ru liegt, ist es im Alkalischen niedriger als das von Ru (s. 
Tab. 3). Außerdem ist Rh edler als Ru, was es korrosionsbeständiger und daher bezüglich Langzeitstabili-
tät interessanter machen könnte. 
4.2.2.3. Silber 
Seit 1905 stellt die BASF Formaldehyd aus Methanol mit Hilfe eines Silber-Katalysators her [171]. Eine 
weitere Chemikalie, deren Produktion maßgeblich von Silberkatalysatoren abhängt, ist Ethylenoxid, wel-
ches durch Oxidation aus Ethen gewonnen wird [172]. In beiden Prozessen werden die organischen Mo-
leküle partiell oxidiert, weswegen die Interaktionen von Silber mit Sauerstoff und Wasserstoff tiefgehend 
untersucht wurden. Aufgrund der im Vergleich zu anderen Hydrierkatalysatoren schwachen Wechselwir-
kungen mit H2 etablierte sich Silber auch als selektiver Hydrierkatalysator für α,β-ungesättigte Aldehyde 
[173], was technisch zur Herstellung von Allylalkohol genutzt wird [174]. Silber stellt somit einen Son-
derfall dar, da es technisch sowohl als Oxidations- als auch als Hydrierkatalysator verwendet wird. 
Als Sauerstoffreduktionskatalysator (oder ORR-Katalysator) ist Silber allein oder in Kombination mit 
anderen Metallen sowohl für die alkalische H2-Brennstoffzelle sowie für die ADAFC untersucht worden 
[175,176]. Liu et al. zeigten, dass PdAg auf Graphen-Nanoplättchen in Anwesenheit von bis zu 5 M Me-
thanol in einer O2-gesättigten alkalischen Lösung reaktiv für die ORR ist [177]. Da in anderen Studien 
eine elektrokatalytische Aktivität für die Methanoloxidation in O2-freien alkalischen Lösungen sowohl für 
Ag/C- [178] als auch für PdAg/C-Katalysatoren [27,149] bewiesen wurde, kann bei Silber im Fall der 
ADMFC ebenfalls von einem Sonderfall für die elektrokatalytische Aktivität sowohl für die Methano-
loxidationsreaktion als auch für die Sauerstoffreduktionsreaktion gesprochen werden. Beide Studien zu 
PdAg/C zeigten ein niedrigeres Eon und höhere Stromdichten für die Methanoloxidationsreaktion im Ver-
gleich zu Pd/C. Allerdings wurden weder der Einfluss von Ag auf den ablaufenden Mechanismus der 
elektrochemischen Methanoloxidation noch ADMFC-Einzelzelltests mit PdAg/C als Anodenkatalysator 





Nickel wird als sog. Raney-Nickel (Aluminium-Auslaugung aus Ni-Al-Legierung) großtechnisch als Ka-
talysator für Hydrierungen und im Sabatier-Prozess (Methanisierung) benutzt [179,180]. In der alkali-
schen Elektrolyse haben sich Nickel-basierte Elektrokatalysatoren als Kathodenmaterial zur Herstellung 
von Wasserstoff als state-of-the-art-Elektrodenmaterial durchgesetzt [181].  
In der Elektrochemie findet Ni als Elektrokatalysatormaterial nicht nur wegen seines niedrigen Preises 
(Abb. 14) breite Anwendung. So ist Nickel aufgrund seiner geringen Überspannungen in der alkalischen 
Wasserelektrolyse als Raney-Nickel aber auch als Legierung mit anderen Metallen großtechnisch sowohl 
als Kathode als auch als Anode im Einsatz [182]. In der PEM-Brennstoffzellentechnik wird Nickel mit Pt 
legiert, um billigere und dabei aktivere Sauerstoffreduktions- [183,184] als auch Methanoloxidations-
katalysatoren [185,186] herzustellen. Nickel wurde als Mischmetall für Pd-basierte Elektrokatalysatoren 
für das alkalische Medium in mehreren Studien untersucht, wobei für PdNi/C höhere Stromdichten in 
potentiodynamischen Untersuchungen zur Methanoloxidation im Alkalischen gefunden wurden [187]. 
Allerdings zeigten Liu et al. und Zhao et al., dass PdNi/C Katalysatoren in potentiostatischen Untersu-
chungen der Methanoloxidation im Alkalischen eine höhere Degradation der Stromdichte als Pd/C auf-
weisen, was auf eine stärkere Vergiftung hinweist [28,188]. Es ist zu klären, was diese Degradation aus-
löst und wie ihr möglicherweise entgegengesteuert werden kann, weshalb Nickel als Mischmetall in die-








5.1. Verwendete Chemikalien 
Zur Synthese von Elektrokatalysatoren wurden Carbon Black (VulcanXC72R, Cabot Cooperation), Me-
tallsalze (PdCl2, ≥ 99,9 %, Alfa Aesar; Pd(NO3)2∙H2O, 40 % Pd Basis, Sigma-Aldrich; RuCl3, Premion®, 
99,99 %, Alfa Aesar; NiCl2, 99,99 %, Sigma-Aldrich; AgNO3, ACS reagent, ≥ 99,0 %, Sigma-Aldrich; 
RhCl3, 98%, Sigma Aldrich), Natriumcitrat (Na3C6H5O7∙2H2O, ACS reagent, ≥ 99,0 %, Sigma Aldrich) 
und Natriumborhydrid (NaBH4, p.a., ≥ 96,0 %, Sigma-Aldrich) als Edukte genutzt. Diese Chemikalien 
wurden wie erhalten und ohne weitere Aufreinigung verwendet. 
Um die hergestellten Elektrokatalysatoren mit einem bekannten Material zu vergleichen, wurde kommer-
zieller 20 wt% Pt/C-Elektrokatalysator (HiSPEC 3000, Alfa Aesar) benutzt. Dieser Katalysator wurde 
auch zur Herstellung von MEAs für das Testen von PPO-basierten Bindern eingesetzt. 
Für alle elektrochemischen Versuche und Synthesen wurde deionisiertes Wasser (σ = 0,055 µS cm
-1
; 
TOC maximal 5 ppb = 5×10
-9
 g CO2 pro 1 g H2O) verwendet. Zur Herstellung von Elektrolytlösungen für 
Brennstoffzellen- oder Halbzellentests wurde Kaliumhydroxid (KOH, ≥ 85 %, Carl Roth) und Methanol 
(CH3OH, p.a., Merck Millipore) benutzt. 
Für CO-Stripping-Versuche wurde Kohlenmonoxid 4.7 (99,997, Westfalen AG) benutzt. Zum Austreiben 
von CO oder O2 aus Elektrolytlösungen wurde Helium 5.0 (99,999 %, Linde) oder Argon 5.0 (99,999 %, 
Linde) eingesetzt. Einzelzelltests wurden mit Sauerstoff 5.0 (99,999 %, Linde) oder Kohlenwasserstoff-
freier, synthetischer Luft (20 % O2, Rest N2, H2O ≤ 2 ppm, CO ≤ 1 ppm, CO2 ≤ 1 ppm, NOX ≤ 0,1 ppm, 
Linde) als Kathodenbrennstoff durchgeführt. 
Um Poly(2,6-dimethyl-1,4-phenylenoxid) (PPO, Mw = 30000 g mol
-1
; Sigma Aldrich) zu bromieren, wur-
de Brom (Br2, p.a., ≥ 99,0 %, Sigma Aldrich) als Reagenz und Chlorbenzol (C6H5Cl, ≥ 95,5 %, Sigma 
Aldrich) und Methanol (CH3OH, techn., Carl Roth) als Lösungsmittel verwendet. Zur Berechnung des 
Substitutionsgrades mittels 
1
H-NMR Spektroskopie wurde bromiertes PPO in deuteriertem Chloroform 
(CDCl3, 99,95 %, Deutero) gelöst. 
Zur Quarternisierung von bromiertem PPO (PPO-Br) wurde eine Vielzahl von Quarternierungsreagenzien 
ausgewählt, um verschiedene kationische Strukturen zu erzeugen. Die Reagenzien sind in Tabelle 4 auf-
geführt. Die aufgeführten Diiodo-Verbindungen werden als Vernetzer verwendet. Um die quarternisierten 










1-Methylimidazol 1MIm 99 Sigma-Aldrich 
2-Methylimidazol 2MIm 99 Sigma-Aldrich 
1,2-Dimethylimidazol DMIm 98 Sigma-Aldrich 
1,2,4,5-Tetramethylimidazol TMIm 95 ABCR 
1,4-Diazabicyclo[2.2.2]octan DABCO ≥ 99 Sigma-Aldrich 
1,4-Diiodobutan DIB ≥ 99 Sigma-Aldrich 
Octafluoro-1,4-Diiodobutan DIFB 97 Alfa-Aesar 
1,6-Diiodohexan DIH 97 Sigma-Aldrich 
Zur Herstellung von Membran-Elektroden-Einheiten wurden Anionentauschermembranen (A201, Toku-
yama Corp.), unhydrophobierte LDLs (Sigracet 10 AA, SGL) und hydrophobierte GDLs (H2315 C2, 
Freudenberg) eingesetzt. 
5.2. Synthese 
5.2.1. Pd basierte Elektrokatalysatoren 
Im Folgenden wird die Herstellung von Elektrokatalysatoren exemplarisch beschrieben. Tabelle 7 in 
Kap. 7.1 gibt eine Übersicht über alle in dieser Arbeit hergestellten Elektrokatalysatoren und deren ele-
mentaranalytischen Daten.  
Zur Herstellung von 100 mg eines Katalysators mit einer Beladung von 20 wt% wurden 80 mg Carbon 
Black in einem Dreihals-Kolben vorgelegt und dieser mit Gaseinlass, -auslass und Septum versehen. In 
einem separaten Gefäß wurden berechnete Mengen an Metallsalz (Beispiel: für 20 mg Pd auf 80 mg Car-
bon Black: 33,32 mg bzw. 0,20 mmol PdCl2) und Natriumcitrat unter starkem Rühren in 40 ml Wasser 
gelöst. Das Natriumcitrat wurde bezogen auf das Metallsalz in einem starken Überschuss (mol. Verhältnis 
6:1, Beispiel: 310 mg Na3C6H5O7∙2H2O, 1,20 mmol) zugegeben. Die Metallsalz-Lösung wurde in den 
Dreihals-Kolben gegeben und das entstandene Gemisch wurde für 30 min mit Hilfe eines Ultraschallbads 
(Emmi®-60HC, EMAG AG) behandelt, um die Kohlenstoffpartikel gleichmäßig zu dispergieren. Wäh-
renddessen und für den Rest der Synthesezeit wurde Argon durch die Lösung geleitet, um die Dispergie-
rung zu unterstützen und Sauerstoff auszutreiben. Nach erfolgreicher Dispergierung wurde das Ultra-
schallbad entfernt und unter starkem Rühren 4 ml einer frisch präparierten Natriumborhydrid-Lösung 
(2 wt%, entspricht 80 mg, 2,11 mmol NaBH4) zugegeben. Die Dispersion wurde dann für weitere 30 min 
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gerührt. Durch Abfiltrieren, mehrfaches Waschen und Trocknung an Luft wurde der Elektrokatalysator 
als schwarzer Feststoff erhalten. 
Die PdM/C Katalysatoren wurden entsprechend den verwendeten gewichtsanteilige Zusammensetzungen 
benannt, z.B. bedeutet die Probenbezeichnung Pd3Ru/C, dass Pd-Ru-Nanopartikel mit einem Massenver-
hältnis von Pd:Ru = 75:25 auf kohlenstoff abgeschieden wurden. Hier muss ausdrücklich darauf hinge-
wiesen werden, dass die Katalysatorbezeichnung keine Aussage über die Bildung von intermetallischen 
Phasen o.Ä. beinhaltet. 
5.2.2. Herstellung von Polyphenylenoxid-basierten Bindern 
Die Polyphenylenoxid-basierten Binder wurden über eine 2-stufige Synthese hergestellt, die schematisch 
in Abbildung 15 gezeigt ist. 
 
Abbildung 15: Schematischer 2-stufiger Syntheseweg von Polyphenylenoxid (PPO) über bromiertes Polyphe-
nylenoxid (PPO-Br) zu quarternisiertem Polyphenylenoxid (PPO-Q). 
In den folgenden Kapiteln werden die experimentellen Schritte, die zur Herstellung anionenleitender Bin-
der genutzt wurden, tiefergehend erläutert. 
5.2.2.1. Bromierung von PPO 
Die kationische Funktionalisierung von PPO wurde durch vorherige Bromierung von PPO ermöglicht. Im 
Folgenden wird die Synthese von PPO-Br mit einem Substitutionsgrad von 20 % beschrieben. 
In einer Glasapparatur, bestehend aus 3-Halsrundkolben, Dimroth-Rückflusskühler und Tropftrichter, 
wurden 1,00 g PPO (8,0 mmol) in 50 ml Chlorbenzol über Nacht unter Rühren gelöst. Eine Lösung aus 
0,17 ml Brom (3,3 mmol) und 5 ml Chlorbenzol wurde im Tropftrichter vorgelegt. Die Glasapparatur 
wurde dann verschlossen und über einen Gasableitungsschlauch mit zwei Waschflaschen, welche mit 
gesättigter Natriumthiosulfat-Lösung befüllt waren, verbunden. Die PPO-Lösung wurde auf 135 °C er-
hitzt. Nach Erreichen der Temperatur wurde die Brom-Lösung langsam über eine Dauer von 3 h zuge-
tropft. Nach Beendigung der Zugabe wurde die Lösung für weitere 5 h bei 135 °C gerührt. Danach wurde 
die Reaktionslösung auf Raumtemperatur abgekühlt. Nach Erkalten der Lösung wurde das bromierte PPO 
durch schrittweises Ausfällen in 400 ml Methanol als bräunlicher Feststoff erhalten. Das PPO-Br wurde 





Die Herstellung der anionenleitenden Polymere wurde in einer sequentiellen Synthese durchgeführt. Im 
Folgenden wird die Synthese für das Kammpolymer PPO-2MIm-DIFB-TMIm stellvertretend für alle in 
dieser Arbeit hergestellten quarternisierten Polymere beschrieben.  
In einem Becherglas wurden 170 mg bromiertes PPO (entspricht ca. 0,51 mmol Br) in 4 ml DMAc gelöst. 
Die Lösung wurde auf 50 °C erwärmt. Zur Lösung wurden 42 mg 2MIm (0,51 mmol) gegeben und 
30 min gerührt. Danach wurden 93 µl DIFB (0,51 mmol) zur Lösung zugefügt und wieder 30 min ge-
rührt. Durch Zugabe von 63 mg TMIm (0,51 mmol) wurde eine braun-gelbliche Lösung erhalten, die 
dann auf eine Edelstahlplatte gegossen wurde. Durch Trocknen bei 50 °C im Vakuumtrockenschrank 
wurde eine Membran mit einer Dicke zwischen 30 und 60 µm (abhängig von den Quarternisierungsrea-
genzien und dem Materialeinsatz) erhalten. 
5.3. Physikalische Messmethoden 
Zur Charakterisierung der Elektrokatalysatoren und anionenleitenden Ionomere wurden verschiedenste 
physikalische Methoden verwendet, um eine erfolgreiche Synthese und die Stoffeigenschaften der neuen 
Materialien zu bestimmen. Diese Messmethoden werden nachfolgend beschrieben. 
5.3.1. Thermogravimetrische Analyse gekoppelt mit weiteren Messmethoden 
Die thermogravimetrische Analyse (TGA) wurde sowohl für die Binder als auch für die Elektrokatalysa-
toren verwendet und mit weiteren Spektrometriemethoden gekoppelt. 
Im Fall der Elektrokatalysatoren wurde über die TGA die Metallbeladung der Katalysatoren auf dem 
Kohlenstoffträger bestimmt. Dies wurde durch Pyrolyse des Kohlenstoffs unter Aufzeichnung des Ge-
wichtsverlusts gemessen. Dafür wurde eine Probe mit Hilfe einer Thermowaage (TGA 2950, TA Instru-
ments) in Umgebungsluft von 30 °C auf 700 °C mit einer Heizrate von 10 °C min
-1
 erhitzt. Der nach die-
ser Prozedur verbleibende Rest wurde in Königswasser (HCl:HNO3 = 3:1) aufgelöst. Die Zusammenset-
zung der auf dem Kohlenstoffträger abgeschiedenen Elektrokatalysatorpartikel wurde in einem folgenden 
Schritt durch optische Emissionsspektrometrie mittels induktiv gekoppeltem Plasma (engl. Inductively 
Coupled Plasma Optical Emission Spectrometry, ICP-OES) bestimmt. Dafür wurde ein iCAP 6300 ICP 
Spektrometer (Thermo Fisher Scientific) verwendet. 
Die anionenleitenden Ionomere wurden mittels TGA auf ihre thermische Stabilität untersucht. Zu diesem 
Zweck wurden 20 mg des Ionomers in eine Thermowaage (TG 209 F1 Iris, NETZSCH) eingewogen und 
unter N2-Atmosphäre von 25 °C auf 800 °C mit einer Heizrate von 10 °C min
-1
 erhitzt. Im Fall von teil-
fluorierten Ionomeren wurde die Temperatur nur bis 400 °C erhöht, um eine Beschädigung des Gerätes 
durch Austreten reaktiver Fluorverbindungen zu unterbinden. Um die Zersetzungstemperatur der Ionome-
re zu bestimmen, wurde aus den Daten der Analyse auch die differenzierte thermogravimetrische Kurve 
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(DTG) errechnet. Als Zersetzungstemperatur wurde die Temperatur festgelegt, an der die DTG einen 
Wert von 0,5 % min
-1
 erreicht. Die Produkte, die während der thermischen Belastung des Ionomers ent-
stehen, wurden mit Hilfe eines Massenspektrometers (MS, QMS 403 C Aeolos, NETZSCH) analysiert. 
Dafür wurde der N2-Strom konstant bei 20 ml min
-1
 gehalten. 
Sowohl die TGA-MS als auch die TGA-ICP-OES Messungen wurden am Fraunhofer ICT durch Dr. 
Beatrice Tübke und Yvonne Galus durchgeführt. 
5.3.2. Transmissionselektronenmikroskopie 
Die Transmissionselektronenmikroskopie (TEM) ermöglicht die Bildgebung von nanoskaligen, metalli-
schen Katalysatorpartikeln auf dem Kohlenstoffträger. TEM Bilder der Elektrokatalysatoren wurden mit 
Hilfe eines Libra Transmissionselektronenmikroskops (Zeiss) bei einer Beschleunigungsspannung von 
120 kV und mit einer LaB6-Kathode als Filament am Fraunhofer ICT-IMM durch Dr. Raphael Thiermann 
aufgenommen. Aus einer Reihe von TEM Bildern wurde der Durchmesser von 500 Katalysatorpartikeln 
über die Software ImageJ (v1.48, National Institutes of Health) bestimmt. Aus der resultierenden Parti-
kelgrößenverteilung wurde ein Mittelwert mit Standardabweichung für die Partikelgrößen der Katalysato-
ren bestimmt. 
5.3.3. Röntgendiffraktometrie 
Röntgendiffraktometrie (engl. X-Ray Diffraction, XRD) wurde in dieser Arbeit benutzt, um die Elektroka-
talysatoren auf ihre Kristallinität und Legierungsbildung zu überprüfen. Diffraktogramme der Elektroka-
talysatoren wurden mit einem Diffraktometer (D8 Series 2, Bruker AXS) bei einer Schrittrate von 
0.014° s
-1
 in einem 2θ-Bereich von 10 – 85° am Fraunhofer ICT durch Herrn Harald Fietzek aufgenom-
men. Als Röntgenquelle wurde eine Cu-Röhre (Cu Kα-Strahlung mit einer Wellenlänge von 1,54051 Å) 
bei einem Röhrenstrom von 20 mA und einer Röhrenspannung von 40 kV benutzt. 
Die Scherrer-Gleichung ermöglichte es, den durchschnittlichen Durchmesser der untersuchten Kristallite 
zu bestimmen: 
  𝑑𝑋𝑅𝐷 =
𝐾∙𝜆
𝛽∙𝑐𝑜𝑠𝜃
  (26) 
In Gleichung 26 ist K der Formfaktor (je nach Kristallstruktur zwischen 0,9 - 1,0), λ die Wellenlänge der 
Röntgenstrahlung, β die volle Halbwertsbreite des Reflexes (im Bogenmaß) und θ der Beugungswinkel. 





H-NMR-Spektren wurden mit Hilfe eines 400 MHz Spektrometers (Avance II, Bruker) am Karlsruher 
Institut für Technologie KIT aufgenommen. Als Lösemittel dienten deuteriertes Dimethylsulfoxid 
(DMSO-d6) oder Chloroform (CDCl3).  
Zur Berechnung des Substitutionsgrades (engl. Degree of Substitution, DoS) von bromiertem PPO wur-
den die erhaltenen Peaks für CH2Br- und CH3-Gruppen integriert und miteinander verrechnet [57]: 
  𝐷𝑜𝑆 =
3∙𝐼𝐶𝐻2𝐵𝑟
2∙𝐼𝐶𝐻3+3∙𝐼𝐶𝐻2𝐵𝑟
∙ 100  (27) 
In Gleichung 27 ist I der Integralwert des entsprechenden NMR-Signals. 
5.3.5. Bestimmung der Methanoldiffusion durch Ionomere  
Mittels Kopplung eines Gleichstromstofftauschers und eines Massenspektrometers wurde die Methanol-
diffusion durch eine Ionomermembran bestimmt. Dafür wurde, wie in Abbildung 16 gezeigt, eine MS-
Durchflusszelle mit dem Gleichstromtauscher verbunden. Die ausführliche Beschreibung des Aufbaus 
kann einer Studie von Finsterwalder und Hambitzer entnommen werden, welche die Methanoldiffusion 
durch Nafion® N117 mit dieser Methode untersuchten [189].  
 
Abbildung 16: Schema des Aufbaus zur Bestimmung der Methanoldiffusion durch eine Ionomermembran. 
Der Stofftauscher verbindet eine Flüssigkeitskammer, durch welche eine 4 M CH3OH-Lösung mit einer 
Flussrate von 3 ml min
-1
 gepumpt wurde, über eine austauschbare Membran mit einer zweiten Flüssig-
keitskammer, durch die Wasser mit derselben Flussrate geleitet wurde. Durch diesen Vorgang kann Me-
thanol von der methanolhaltigen Seite zur methanolfreien Seite diffundieren. Auf der zuvor methanolfrei-
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en Seite kann mit einer Durchflusszelle die Bestimmung des Methanolgehalts in der Lösung mittels Mas-
senspektrometrie durchgeführt werden. Als Durchflusszelle diente dabei dieselbe Zelle, die auch für 
DEMS-Untersuchungen genutzt wurde (siehe auch Abb. 13). Das MS wurde vor der Messung zur Be-
stimmung des Methanolgehalts kalibriert, indem methanolhaltige Lösungen bekannter Konzentration 
durch die Durchflusszelle geleitet wurden. Ein Fließschema für den Gleichstromstofftauscher ist in Ab-
bildung 17 gezeigt. Auf der Methanol-Seite fließt die Lösung mit einer CH3OH-Konzentration cMˈ ein 
und mit einer um den Betrag des diffundierten Methanols verminderten CH3OH-Konzentration cMˈˈ wie-
der aus. Auf der Wasserseite wiederum fließt Wasser mit einer CH3OH-Konzentration cWˈ (= 0 mol L
-1
) 
ein und eine Lösung mit dem Anteil des diffundierten Methanols (cWˈˈ) aus. Die Flussrate V̇ wurde auf 




Abbildung 17: Fließschema der Diffusionszelle. 
Die theoretische Beschreibung des Gleichstromstofftauschers beruht auf der Theorie eines Wärmetau-
schers. Allerdings muss dabei das Fouriersche Gesetz durch das Ficksche Diffusionsgesetz ersetzt wer-
den. Durch diesen Ansatz ist es möglich, den Diffusionskoeffizienten D mittels folgender Formel zu be-
rechnen: 
  𝐷 =
ln⁡(1−𝜀1+𝜀2)∙𝑑∙?̇?
2∙𝐴
  (28) 
In Gleichung 28 ist d die Dicke der Ionomermembran, A die Membranfläche, über welche eine Diffusion 
möglich ist (hier: A = 6,2 cm
2
), und ε1 bzw. ε2 die dimensionslosen Konzentrationsveränderungen, die 
wie folgt berechnet werden: 
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′   (29) 




′   (30) 
Eine ausführliche Herleitung dieser Zusammenhänge ist im Anhang (Nr. 1) gezeigt.  
Alle Messungen wurden bei Raumtemperatur durchgeführt. 
5.3.6. Messung der Quellrate und Brennstoffaufnahme 
Die Aufnahme von Brennstoff (engl. Fuel Uptake, FU) und die Quellrate (QR) im Brennstoff wurden 
durch Einlegen von Membranen in 4 M CH3OH Lösung für 24 h und anschließendes Trocknen der 
Membranen im Vakuumtrockenschrank bei 50 °C über 24 h bestimmt:  
  𝐹𝑈 =
𝑚𝑔𝑒𝑞𝑢𝑜𝑙𝑙𝑒𝑛−𝑚𝑡𝑟𝑜𝑐𝑘𝑒𝑛
𝑚𝑡𝑟𝑜𝑐𝑘𝑒𝑛
∙ 100  (31) 
  𝑄𝑅 =
𝑙𝑔𝑒𝑞𝑢𝑜𝑙𝑙𝑒𝑛−𝑙𝑡𝑟𝑜𝑐𝑘𝑒𝑛
𝑙𝑡𝑟𝑜𝑐𝑘𝑒𝑛
∙ 100  (32) 
Die Quellrate bezieht sich auf die geometrische Ausdehnung und die Brennstoffaufnahme auf die Ge-
wichtsunterschiede der Membran im gequollen und trockenen Zustand. Daher wurde die Länge (l) und 
das Gewicht (m) der Membran nach dem Einlegen der Membran und dem Trocknungsvorgang gemessen. 
5.3.7. Ionische Austauschkapazität via Rücktritration 
Die ionische Austauschkapazität (engl. Ion Exchange Capacity, IEC) wurde über Titration ermittelt. Das 
Ionomer (PPO-Q) wurde in Membranform mit Bromid als Gegenion der kationischen Gruppe eingewo-
gen und dann für 24 h in eine 0,01 M wässrige NaOH-Lösung gelegt. Nach Ablauf der 24 h wurde die 
Membran aus der Lösung entfernt und die verbleibende Lösung mit 0,01 M HCl-Lösung und Phenolph-
thalein als Indikator bis zum Farbumschlag titriert. Durch folgende Gleichung konnte aus dem Verbrauch 
an HCl-Lösung bei der Titration die ionische Austauschkapazität IEC berechnet werden: 
  𝐼𝐸𝐶 =
𝑐𝑁𝑎𝑂𝐻∙𝑉𝑁𝑎𝑂𝐻−𝑐𝐻𝐶𝑙∙𝑉𝐻𝐶𝑙
𝑚𝑃𝑃𝑂−𝑄
  (33) 
In Gleichung 33 steht c für die Konzentration, V für das Volumen und m für die Masse. Für jedes Iono-
mer wurde die ionische Austauschkapazität mindestens dreimal gemessen, um eine Reproduzierbarkeit 
des Ergebnisses zu garantieren. Um die korrekte Durchführung zu kontrollieren, wurde außerdem zu jeder 
Titration eine Blindtitration (ohne vorheriges Einlegen der Ionomermembran) durchgeführt. 
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5.4. Elektrochemische Messmethoden 
Der Schwerpunkt dieser Arbeit liegt in der elektrochemischen Untersuchung von Prozessen, die in der 
anodischen Katalysatorschicht einer ADMFC ablaufen, weshalb vielseitige elektrochemische Messme-
thoden angewandt wurden. Die Präparation der Elektrodeneinheiten sowie die Messparameter dieser Me-
thoden werden nachfolgend erläutert. 
5.4.1. Messungen in stationären Elektrolyten 
Cyclische Voltammetrie (CV) und Chronoamperometrie (CA) wurden in einer 3-Elektroden-
Halbzellanordnung mit einer Quecksilber/Quecksilberoxid-Referenzelektrode (Hg/HgO, engl. Mercu-
ry/Mercury Oxide, MMO), einem Platinblech als Gegenelektrode und einem Potentiostaten (SP-300, Bi-
oLogic SAS) bei Raumtemperatur durchgeführt. Zur besseren Vergleichbarkeit der Daten wurden die 
Potentiale gegen eine reversible Wasserstoffreferenzelektrode (RHE) umgerechnet. Als Arbeitselektrode 
diente eine kreisförmige Glaskohlenstoff-Elektrode (engl. Glassy Carbon Electrode, GCE, d = 5 µm, 
A = 0,1962 cm²), die mit 2 µl Katalysatortinte mit Hilfe einer Eppendorf-Pipette benetzt wurde. Zur Her-
stellung der Katalysatortinte wurden 15 mg eines Katalysators in 317 µl Ethanol über Nacht gerührt. An-
schließend wurden 4 mg einer PTFE-Dispersion (20 wt% in H2O) zugegeben und das Gemisch in einem 
eisgekühlten Ultraschallbad (Emmi®-60HC, EMAG AG) für 30 min behandelt. 
CA und CV Tests wurden in Ar-gespülten 0,5 M KOH Elektrolyten, die je nach Experiment 0,5 M 
CH3OH enthielten, durchgeführt. Bevor cyclische Voltammogramme aufgenommen wurden, wurde die 
Arbeitselektrode bei 50 mV s
-1
 für 100 Zyklen von 0,1 bis 1,2 VRHE belastet, um die Katalysatoroberflä-
che zu reinigen und die Ergebnisse reproduzierbar zu erhalten. Danach wurden fünf Zyklen bei 25 mV s
-1
 
von 0,1 bis 1,2 VRHE aufgezeichnet. Nach einer Wartezeit von 2 min wurde die chronoamperometrische 
Messung für 1000 s bei 0,7 VRHE durchgeführt. Das Potential von 0,7 VRHE wurde gewählt, da aus anderen 
Studien hervorging, dass der geschwindigkeitsbestimmende Schritt der Methanoloxidation bei Potentialen 
höher als 0,7 VRHE die Methanol-Adsorption und nicht mehr die Oxidation von CHXOads-Spezies (X = 0 
bis 3) ist [190,191]. Zur Bestimmung der Reaktionsordnung der Methanoloxidation wurden CA-
Messungen bei verschiedenen Oxidationspotentialen (0,5 VRHE bis 0,8 VRHE) in Elektrolyten mit je 0,5 M 
KOH und verschiedenen Methanolkonzentrationen (0,05 M, 0,1 M, 0,5 M oder 1,0 M) durchgeführt. 
5.4.2. Messungen in der temperierten Halbzelle 
Für temperaturabhängige Messungen wurde eine ummantelte Glaszelle (Pine Instruments) benutzt. Der 
Wassermantel wurde mit einem Thermostaten (GD 120, Grant Instruments Ltd.) auf 20,0, 27,5, 35,0, 42,5 
oder 50,0 °C temperiert. Mit Hilfe eines Pt100-Thermoelements wurde die tatsächlich im Elektrolytraum 
vorherrschende Temperatur gemessen. Der 3-Elektroden-Aufbau bestand aus einer rotierenden Schei-
benelektrode (engl. Rotating Disc Electrode, RDE; d = 5 µm, A = 0,1962 cm²) als Arbeitselektrodensub-
strat, einem Pt-Draht als Gegenelektrode und einer reversiblen Wasserstoffreferenzelektrode (Hydro-
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flex®, Gaskatel GmbH). Die Präparation der Arbeitselektrode wurde analog zur in Kapitel 5.4.1 darge-
stellten Art durchgeführt. Bevor die elektrochemischen Messungen bei definierter Temperatur durchge-
führt wurden, wurde die Arbeitselektrode via CV elektrochemisch gereinigt und vorbelastet. Dies wurde 
für jedes Material stets auf die gleiche Weise getan, damit die elektrochemische Vorgeschichte für jede 
Elektrode gleich blieb. Zuerst wurde in 0,1 M KOH Lösung bei 100 mV s
-1
 zwischen den Potentialgren-
zen 0,1 bis 1,2 VRHE für 80 Zyklen belastet. Nachfolgend wurde CV für weitere 20 Zyklen bei 50 mV s
-1
 
durchgeführt. Nach Wechsel des Elektrolyten zu einer 0,5 M CH3OH + 0,1 M KOH Lösung und einer 
Temperierzeit von 30 min wurden dann 5 cyclische Voltammogramme bei 20 mV s
-1
 zwischen 0,1 und 
1,2 VRHE ohne Rotation der Scheibenelektrode aufgenommen. Nachfolgend wurde CA bei 0,7 VRHE für 
1000 s bei einer Umdrehung von 400 rpm durchgeführt. Nach Literaturangaben wurde aus den so erhalte-
nen potentiostatisch sowie potentiodynamisch gemessenen Stromwerten mittels der Arrhenius-Gleichung 
die Aktivierungsenergie für die Methanoloxidation berechnet [83]. 
5.4.3. Messungen in der DEMS-Durchflusszelle 
Der schematische Aufbau der DEMS-Zelle und die Funktionsweise der DEMS sind in Abbildung 13 und 
Kapitel 3.2.5 gezeigt. Im Folgenden werden nach einer kurzen Übersicht des Aufbaus die Elektrodenprä-
paration, die Messparameter sowie die Berechnung von aus den Messungen resultierenden Größen be-
schrieben. 
Der generelle DEMS-Aufbau und die benutzte Durchflusszelle wurden von D. Bayer im Detail beschrie-
ben [119]. Der Zellkörper wurde aus Polychlortrifluorethylen (PCTFE) hergestellt und ist daher (elekt-
ro)chemisch inert. Der Elektrolytraum wurde vom Vakuumeingang des Massenspektrometers mit einer 
goldbesputterten PTFE-Membran (Dicke = 60 µm, durschnittliche Porengröße: 0,02 µm, Porosität: 50 %, 
Dicke der Goldschicht: ~72 nm) getrennt, welche gleichzeitig als Substrat für die Arbeitselektrode diente. 
Da das Substrat sich von der zuvor benutzten GCE in den Oberflächeneigenschaften unterschied, wurde 
die Elektrodenpräparation an die goldbeschichtete Membran angepasst. Um eine Katalysatortinte herzu-
stellen, wurden 3 mg Elektrokatalysator in 400 µL eines 2-Propanol:H2O-Gemisches (3:1) mittels Ultra-
schallbad für 30 min dispergiert. 16 µL dieser Tinte wurden dann auf das Substrat gegeben und die 
Schicht an Luft getrocknet. Die resultierende Dünnfilm-Katalysatorschicht (Ageo = 1 cm
2
) hatte eine Me-
tallbeladung von 24 µg cm
-2
 und wurde durch Auftropfen von 16 µL einer 0,05 wt% Nafion®-Lösung auf 
dem Substrat fixiert. Als Gegenelektrode diente ein Platinnetz. Die RHE (Hydroflex®, Gaskatel GmbH) 
wurde mithilfe einer Luggin-Kapillare mit dem Elektrolytraum verbunden. Um ein Blockieren der Kapil-
lare durch entstehende Gasblasen im Elektrolytraum zu verhindern, wurde stets ein geringer Elektrolyt-
fluss von der Referenzelektrode zum Arbeitselektrodenelektrolytraum gewährleistet. Der Elektrolytfluss 
durch die DEMS-Zelle wurde für alle Messungen auf 1,5 ml min
-1
 (= 25 µL s
-1
) eingestellt. Die Messun-
gen wurden mit einem Potentiostaten (Reference 600, Gamry Instruments) und Quadrupol-
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Massenspektrometer (QMS 200, Balzer), welche gleichzeitig über ein LabVIEW-Programm angesteuert 
werden konnten, durchgeführt. 
5.4.3.1. COads-Stripping-Versuche & Kalibrierung des Massenspektrometers für CO2 
Beim sog. COads-Stripping wird zuerst Kohlenmonoxid auf der Katalysatoroberfläche adsorbiert und dann 
mittels eines anodischen Scans wieder elektrochemisch entfernt (siehe Gleichung 17). Zur Adsorption 
von CO auf der Elektrokatalysatoroberfläche wurde das Elektrodenpotential auf 0,06 VRHE gehalten. 
Gleichzeitig wurde CO-gesättigter 0,5 M KOH-Elektrolyt durch die Durchflusszelle für 10 min geleitet. 
Danach wurde bei gleichbleibendem Potential mit CO-freier 0,5 M KOH-Lösung für 40 min gespült. 
Anschließend wurde ein COads-Stripping-Scan bei 20 mV s
-1
 durchgeführt, um das adsorbierte CO zu 
entfernen. Während dieses Prozesses wurde das MS Signal m/z = 44 für CO2 aufgenommen. Da die Oxi-
dation von adsorbiertem CO eine bekannte elektrochemische Reaktion ist, die einen Transfer von zwei 
Elektronen beinhaltet (ne- = 2), kann mithilfe dieser Reaktion das Massenspektrometer für die CO2-
Entstehung kalibriert werden. Dafür wird eine Kalibrierkonstante K44* durch Korrelation der faraday-
schen Ladung (Qf
CO








𝐶𝑂  (34) 
Für Qf
CO
 muss berücksichtigt werden, dass die Doppelschichtladung für eine Katalysatorschicht mit und 
ohne adsorbiertem CO unterschiedlich ist. Es konnte in mehreren Studien gezeigt werden, dass dieser 
Effekt für Pt bis zu 20 % des Oxidationsstroms ausmacht [192–194]. Für unedlere Metalle ist dieser Ef-
fekt noch größer, wie Jusys et al. für Pt und PtRu Katalysatoren durch Variation des Ru-Anteils zeigen 
konnten [195]. Deshalb wurde die Korrektur von Qf
CO
 und auch die Bestimmung der COads-Bedeckung 
der Katalysatoroberflächen (θCO) gemäß einer Studie von Fang et al., welche den Effekt der Doppel-
schichtladung auf die Bestimmung der realen elektrochemischen Oberfläche von Pd beschrieb, durchge-
führt [196]. 
5.4.3.2. Bulkoxidation von Methanol im DEMS-Aufbau 
Im DEMS-Aufbau wurden Versuche zur elektrochemischen Bulkoxidation von Methanol mittels CA und 
CV durchgeführt und dabei die Ionenströme der Reaktionsprodukte CO2 (m/z = 44) und HCOOCH3 
(m/z = 60) aufgenommen. Dabei wurde stets eine mit Helium entgaste Mischung von 0,5 M KOH + 
0,1 M CH3OH als Elektrolytlösung benutzt. CA-Messungen wurden bei verschiedenen Oxidationspoten-
tialen (0,5 VRHE bis 0,8 VRHE) für mindestens 600 s durchgeführt. Für weitere Berechnungen wurden die 
faradayschen Ströme und Ionenströme der letzten Minute der Messung gemittelt. Potentiodynamische 
Versuche wurden bei einer Scanrate von 20 mV s
-1




5.4.3.3. Bestimmung der CO2-Stromeffizienz 
Die Stromeffizienz eines Reaktionsproduktes ist das Verhältnis zwischen dem faradayschen Strom, der 
aus der Produktbildung stammt (If
CO2
), und dem gesamten faradayschen Strom (If). Aus der Reaktions-
gleichung für die vollständige Umwandlung von CH3OH zu CO2 (Gl. 1) ist bekannt, dass dabei sechs 
Elektronen übertragen werden (ne- = 6). Durch die Kalibrierkonstante ist es nun möglich die CO2-
Stromeffizienz (engl. CO2 Current Efficiency, CCE) zu bestimmen: 










  (35) 
In Gleichung 35 ist I44 der Ionenstrom, der für das MS-Signal m/z = 44 während der Oxidation von Me-
thanol detektiert wird. Die Bestimmung von CCE wurde stets in potentiostatischen Messungen bei kon-
stantem Oxidationspotential durchgeführt. 
5.4.3.4. Methanoladsorbat-Stripping-Versuche 
Stripping-Versuche an Methanoladsorbaten, welche bei verschiedenen Adsorptionspotentialen entstanden 
sind, wurden ebenfalls im DEMS-Aufbau vorgenommen. Zu Beginn wurde eine 0,5 M KOH-Lösung 
durch die Zelle geleitet und das Potential der Arbeitselektrode auf 0,06 VRHE eingestellt. Dann wurde der 
Elektrolyt zu 0,5 M KOH + 0,1 M CH3OH-Lösung gewechselt. Währenddessen wurde der Ionenstrom 
von Methanol (m/z = 15) beobachtet. Sobald dieser konstant blieb, wurde das Arbeitselektrodenpotential 
auf das gewünschte Adsorptionspotential (z.B. 0,7 VRHE) geändert und für 10 min gehalten. Danach wur-
de das Potential wieder auf 0,06 VRHE gestellt und die methanolige Lösung durch Grundelektrolyt (0,5 M 
KOH) ausgetauscht. Durch Kontrolle des MS-Signals m/z = 15 konnte bestimmt werden, wann kein Me-
thanol mehr im Elektrolyten zugegen war. Sobald dies der Fall war, wurde ein Methanoladsorbat-
Stripping-Voltammogramm mit 20 mV s
-1
 von 0,1 bis 1,3 VRHE (Startpotential: 0,1 VRHE) aufgenommen. 
Während des Stripping-Voltammogramms wurde das CO2-Signal (m/z = 44) aufgezeichnet. Durch Inte-
gration des Ionenstroms des CO2-Signals konnte die daraus resultierende Ladung (Q44
ads
) in Relation zu 
der beim COads-Stripping gefundenen Ladung (Q44
CO
) gesetzt werden, was der Katalysatorbedeckung 
durch Methanoladsorbate (θads) gleichkommt: 




𝐶𝑂   (36) 
Die massenspektrometrische Ladung Q44
ads
 wurde auch dazu benutzt, die während der Oxidation der Me-
thanoladsorbate übertragenen Elektronen zu berechnen. Zur Berechnung wird diese mit der faradayschen 
Ladung der Adsorbatoxidation (Qf
ads
) wie folgt korreliert: 





𝑎𝑑𝑠  (37) 
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Zur Bestimmung der korrekten faradayschen Ladung wurde, wie zuvor in Kapitel 5.4.3.1 beschrieben, die 
Literatur von Fang et al. zugrunde gelegt [196]. 
5.4.4. Bestimmung der ionischen Leitfähigkeit mittels Impedanzspektroskopie 
Die ionische Leitfähigkeit (engl. Ionic Conductivity, IC) einer Ionomermembran wurde elektrochemisch 
mittels elektrochemischer Impedanzspektroskopie (EIS) bestimmt. Dafür wurden die Membranen vor der 
Messung für 24 h in 1 M KOH-Lösung gelegt, um sie in die Hydroxidform zu überführen. 
Für die EIS wurde die Membran über eine typische 4-Elektroden-Anordnung mit einem Potentiostat mit 
Frequenzanalysator (Autolab PGSTAT302, Eco Chemie B.V.) kontaktiert. Um bei konstanten Tempera-
turen und einer relativen Feuchte (engl. Relative Humidity, RH) von 100 % messen zu können, wurden 
die impedanzspektroskopischen Messungen in einer einem Autoklaven ähnlichen Messkammer durchge-
führt. Die Einzelteile der Messkammer sind in Abbildung 18 zu sehen. Jede Membran wurde bei einem 
Messpotential von 0,1 V, einer Amplitude von 0,01 V und in einem Frequenzbereich von 10 mHz bis 100 
kHz gemessen. Aus dem resultierenden Impedanzspektrum eines Ionomers wurde ein Mittelwert für die 
Impedanz gebildet, für den alle Impedanzwerte berücksichtigt wurden, bei denen der Phasenwinkel im 
Bereich von +0,5° bis -0,5° liegt. 
 
Abbildung 18: Foto des kompletten EIS-Messaufbaus mit der (A) Überwurfmutter, (B) Messkammer, (C) 
Deckel mit Kabelführung, Überdruckventil, Kugelhahn, Thermometereinlass, Befestigung für den Proben-
halter und (D) dem Probenhalter mit den vier Platinelektroden. 
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Die ionische Leitfähigkeit σ berechnet sich aus dem errechneten Mittelwert der Impedanz Z und den ge-
ometrischen Größen des Messaufbaus nach folgender Formel: 
  𝜎 =
𝐿
𝑍∙𝑑∙𝑊
  (38) 
In Gleichung 38 steht L für die Länge der Messelektroden (hier: L = 15 mm), W für den Abstand zwi-
schen Sensor- und Referenzelektrode (hier: W = 30 mm) und d für die Dicke der Membran, welche mit-
tels Mikrometerschraube auf 1 µm genau bestimmt wurde. 
Die chemische Langzeitstabilität gegenüber alkalischem Medium wurde durch Einlegen der Membranen 
in KOH-Lösung bei erhöhten Temperaturen getestet. Dafür wurden Membranen über 10 d in 3 M KOH 
bei Raumtemperatur, 60 °C oder 80 °C in einem Trockenschrank gelagert. Durch tägliches Messen der 
ionischen Leitfähigkeit wurde die Funktionsdegradation des Ionomers bestimmt. 
5.5. Einzelzelltests 
Zur Validierung der Ergebnisse aus Halbzelluntersuchungen wurden die Elektrokatalysatoren auch in 
Einzelzellen evaluiert. Im Fall des Binders wurde durch Einzelzellmessungen die Funktionstüchtigkeit 
des Binders überprüft. 
5.5.1. Herstellung der Einzelzellen 
5.5.1.1. Einzelzellherstellung für Untersuchungen an Elektrokatalysatoren 
Der erste Schritt zur Herstellung einer MEA für Einzelzelltests ist die Bildung einer Katalysatortinte. Die 
Katalysatortinte besteht aus dem Katalysator, PTFE als Binder und H2O als Solvens. Für Anodenkatalysa-
tortinten wurde so viel einer 60 wt% PTFE Dispersion zugegeben, dass in der späteren Katalysatorschicht 
ein Anteil von 5 wt% aus PTFE besteht. Für die fertige Kathode beträgt der Anteil an PTFE 12,5 wt%. 
Die Anode und Kathode für die Einzelzellen wurden als Gasdiffusionselektroden (engl. Gas Diffusion 
Electrode, GDE) hergestellt. Dafür wurde die Katalysatortinte mit Hilfe einer Sprühpistole (SATA mi-
nijet 3000B HVLP, Düsendurchmesser 0,3 mm) mit Argon als Trägergas von Hand auf eine GDL bzw. 
LDL gesprüht, bis die gewünschte Katalysatormasse erreicht war. Für die Anode wurde eine unhydro-
phobierte LDL und für die Kathode eine hydrophobierte GDL benutzt. Nach der Besprühung mit Kataly-
satortinte wurden die GDEs bei 130 °C im Trockenschrank für 1 h getempert. Anschließend wurden die 
GDEs in drei Durchgängen bei 130 °C in einem Laminiergerät verdichtet. Alle Anoden wurden auf diese 
Weise mit 2 mg cm
-2
 Metall beladen, während die Kathoden immer mit 4 mg cm
-2
 Katalysator (Hyper-
MEC 4020, Acta S.p.A.) beladen wurden. Um MEAs zu erhalten, wurden die GDEs mit einer kommerzi-





5.5.1.2. Einzelzellherstellung zur Untersuchung der Binder 
Aufgrund der unterschiedlichen Binder unterschieden sich die Herstellungsmethoden für die Einzelzellen 
mit Ionomer als anodischen Binder maßgeblich von den Einzelzellen mit PTFE als Binder. Da die hier 
beschriebenen Einzelzellen zur Untersuchungen des Binders genutzt wurden, wurde als Katalysator Pt/C 
sowohl auf der Anode als auch auf der Kathode verwendet (jeweils 2 mgPt cm
-2
). Da in dieser Arbeit der 
Fokus auf die anodische Katalysatorschicht gelegt wurde, wurde auf der Kathode weiterhin PTFE als 
Binder benutzt (siehe voriges Kapitel). Als AEM wurde die kommerzielle A201 Membran (Tokuyama 
Corp.) benutzt. 
Zur Herstellung der anodischen GDE wurde mit dem anionenleitenden Ionomer PPO-2MIm-DIFB-TMIm 
eine Katalysatortinte erzeugt. Dafür wurde durch Rühren über Nacht aus Pt/C und einer Benzaldehyd-
Methanol-Mischung (1:2) eine pastöse Masse erzeugt. Zu dieser Paste wurde dann eine 2 wt%-ige Lö-
sung aus PPO-2MIm-DIFB-TMIm in Benzaldehyd-Methanol-Mischung (1:2) gegeben, bis die gewünsch-
te Masse an Ionomer zugefügt war. Die so erhaltene Tinte wurde zur homogenen Verteilung des Iono-
mers für 1 h mit Ultraschall behandelt. Dann wurde die Tinte mit Hilfe einer Sprühpistole (SATA minijet 
3000B HVLP, Düsendurchmesser 0,3mm) mit Argon als Trägergas von Hand auf die LDL gesprüht, bis 
die gewünschte Katalysatormasse erreicht war. Während dem Sprühen wurde das Substrat auf einer ca. 
80 °C heißen Platte gelagert, um das Verdampfen des Benzaldehyds zu unterstützen. Nach der Beschich-
tung wurde die erhaltene Elektrode für 1 h bei 60 °C im Vakuum getrocknet. Anschließend wurden die 
Elektroden in drei Durchgängen bei 130 °C in einem Laminiergerät verdichtet. Um MEAs zu erhalten, 
wurden die Elektroden mit einer kommerziellen AEM bei 60 °C und 70 N cm
-2
 verpresst. Der Ionomer-
gehalt wurde auf 15 wt%, 25 wt% und 50 wt% in der Katalysatorschicht eingestellt. 
5.5.2. Messungen an Einzelzellen 
Alle Einzelzelltests wurden mit Hilfe einer qCf 25/100 Zellhalterung (balticFuelCells GmbH) und einem 
Autolab PGSTAT302 Potentiostat mit 20 A Booster (Eco Chemie B.V.) durchgeführt. Durch den Zellhal-
ter ist die Zellfläche definiert als AZelle = 25 cm
2
. Die Temperatur der Zelle wurde über einen TCU 500 
Temperaturregler (balticFuelCells GmbH) bis auf ±0,2 °C genau eingestellt. Zur Versorgung der Zelle 
mit Brennstoffen/Elektrolyten wurde auf der Anodenseite eine P580 HPG Flüssigkeitspumpe (Gynkotek) 
genutzt, während auf der Kathodenseite Gase (Sauerstoff/Wasserstoff) aus Gasflaschen zugegeben wurde. 
Um den Gasstrom zu kontrollieren, wurden ein Feinventil und ein Massendurchflussmesser (El-Flow, 
Bronkhorst) angewandt. Der Gasstrom wurde so eingestellt, dass λO2 (Gl. 10, Kap. 1.1.1) selbst bei einem 
durch den Booster limitierten Maximalstrom von 20 A nicht den Wert von 1 unterschritt (V̇O2 = 100 
ml min
-1
). Der anodische Brennstoff/Elektrolyt wurde mit einer Rate von V̇ = 4 ml min
-1




5.5.2.1. Aufzeichnen von Spannung-Strom-Kurven 
Spannung-Strom-Kurven (U/I-Kurven) wurden aufgenommen, indem nach Erreichen einer konstanten 
Leerlaufspannung der Zelle (engl. Open Cell Voltage, OCV) das Zellpotential in 50 mV Schritten gesenkt 
wurde, bis schließlich eine Zellspannung von 0,1 V erreicht wurde. Jedes Zellpotential wurde für je 3 min 
gehalten, um einen quasistationären Zustand zu erreichen. Der Strom am Ende der 3-minütigen potentio-
statischen Messung wurde zur Auswertung genutzt. 
5.5.2.2. Messung der Abhängigkeit von Anolytzusammensetzung und Leistungserhöhung 
An Einzelzellen mit Pd/C als Anoden- und HyperMEC 4020 als Kathodenkatalysator wurde festgestellt, 
welche Konzentrationen an CH3OH und KOH im anodischen Brennstoff zu einem Maximum der Zellleis-
tung führen kann. Dafür wurden verschiedene Elektrolytlösungen als Brennstoff mit Variation von 
c(KOH) oder c(CH3OH), wie in Tabelle 5 zu sehen, hergestellt und mit diesen U/I-Kurven bei 60 °C auf-
gezeichnet. 
Tabelle 5: Konzentrationsreihen zur Bestimmung der optimalen Elektrolytzu-
sammensetzung für den Anodenbrennstoff. 

















1,0 0,1 1,0 1,0 
1,0 1,0 2,0 1,0 
1,0 2,0 3,0 1,0 
1,0 3,0 4,0 1,0 
1,0 4,0 5,0 1,0 
1,0 5,0 6,0 1,0 
5.5.2.3. COads-Stripping in der Einzelzelle 
Die Stripping-Versuche, die mit COads in der Halbzelle durchgeführt wurden, können nach gleichem Prin-
zip auch im Einzelzellaufbau durchgeführt werden. Dafür muss auf die Kathode (Pt/C) Wasserstoff gelei-
tet werden (V̇H2 = 10 ml min
-1
). Somit dient die Kathode als dynamische Wasserstoff-Referenzelektrode 
(engl. Dynamic Hydrogen Electrode, DHE). Die anodische Seite wurde mit einer durch Argon entgasten 
0,5 M KOH-Lösung versorgt (V̇KOH = 4 ml min
-1
). Das Potential wurde auf 0,1 VDHE eingestellt. Darauf-
hin wurde die entgaste 0,5 M KOH-Lösung durch eine mit CO gesättigte 0,5 M KOH-Lösung ersetzt, 
welche für 3 h durch den Anodenraum gepumpt wurde, um eine vollständige Adsorption von CO auf Pt 
zu gewährleisten. Danach wurde wieder zu entgaster 0,5 M KOH-Lösung gewechselt, welche 30 min 
durch die anodische Seite gepumpt wurde. Anschließend wurde ein Potentialscan von 0,1 bis 1,2 VDHE 
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mit einer Rate von 10 mV s
-1
 durchgeführt. Ein zweiter Scan wurde zur Kontrolle, ob die Lösung frei von 







6. Ergebnisse aus Vorversuchen 
6.1. Kalibrierung des Massenspektrometers für Kohlendioxid 
Wie sich in der Literaturrecherche gezeigt hat, sind 3 mögliche Produkte für die elektrochemische Metha-
noloxidation relevant: Formaldehyd, Ameisensäure (Ameisensäuremethylester) und Kohlenstoffdioxid. 
Formaldehyd ist mittels DEMS nicht detektierbar, da die massenspektrometrischen Signale von Methanol 
und Formaldehyd überlappen. Methylformiat ist zwar detektierbar, aber nicht über eine Stromeffizienz 
quantifizierbar, da der Berechnung der Stromeffizienz eine Kalibrierung mit einer bekannten elektroche-
mischen Reaktion mit definiertem Produkt zugrundliegen muss. Dies ist nur der Fall für CO2, welches bei 
der elektrochemischen Oxidation von CO entsteht. Die Kalibrierung des Massenspektrometers für das 
Signal von CO2 durch COads-Stripping-Versuche ist also notwendig, um die Stromeffizienz von CO2 zu 
bestimmen. Dazu wurde das Masse-zu-Ladung-Verhältnis 44 benutzt, da es nicht mit anderen Signalen 
überlagert und für CO2 spezifisch ist. Die Berechnung der Kalibrierkonstante (K44
*
) sowie die elektro-
chemische Messmethodik für COads-Stripping ist Kapitel 5.4.3 zu entnehmen. 
Während im Sauren und Alkalischen COads-Stripping an Platinkatalysatoren eine gängige Methode dar-
stellt, ist COads-Stripping für bimetallische Palladiumkatalysatoren in der Literatur nur für wenige 
Mischmetalle beschrieben. Die zur Bestimmung der Kalibrierkonstante K44
*
 aufgenommenen Stripping-
Voltammogramme von adsorbiertem CO für die verschiedenen Katalysatoren sind in Abbildung 44 in 
Kapitel 7.2.2.1, welches die Ergebnisse der COads Elektrooxidation behandelt, gezeigt. Aus der Integrati-
on der Faraday- und Ionenströme lässt sich CCE berechnen. Da vor den Messungen mittels DEMS die 
Katalysatorschichten immer frisch aufgetragen werden, muss die Kalibrierung neu durchgeführt werden, 
sobald eine neue Arbeitselektrode präpariert wird, da schon kleinste Veränderungen der aufgetragenen 
Katalysatorschicht einen Einfluss auf die Diffusion des Produktes in das MS haben können.  
Tabelle 6: Übersicht über die durch COads-Stripping in 0,5 M KOH ermittelten Ladungsmengen und die 
daraus resultierenden Kalibrierungskonstanten. 
 Pt/C  Pd/C Pd5Ni/C Pd3Ru/C PdAg/C PdRh/C 
Qf
CO
 [mC] 2,99 2,73 2,68 2,03 2,84 3,31 
Q44
CO
















In Tabelle 6 sind die durch COads-Stripping im Alkalischen erhaltenen Ladungsmengen sowie die daraus 
resultierenden Kalibrierkonstanten für verschiedene Katalysatoren aufgeführt. Es fällt auf, dass bis auf 
Pd3Ru/C die Verhältnisse zwischen der Ladung des detektiertem CO2 im MS (Q44
CO
) und der faraday-
schen Ladung (Qf
CO







 entsteht. Ähnliche Werte wurden in der Literatur für po-
lykristallines Pt im Alkalischen im gleichen DEMS-Aufbau festgestellt [119]. Deshalb wird davon ausge-
gangen, dass die ermittelten Kalibrierkonstanten korrekt sind. Nichtsdestotrotz weichen die faradayschen 
Ladungen für die unterschiedlichen bimetallischen Katalysatoren teilweise stark von dem für Pd/C ab, 
was durch unterschiedliche Eigenschaften im katalytischen Verhalten bezüglich der Oxidation von adsor-
biertem CO begründet ist. 
6.2. Kalibrierung des Massenspektrometers für Methanol 
Die Methanoldiffusionsexperimente mithilfe des Gleichstromstofftauschers können nur sinnvoll ausge-
wertet werden, wenn das MS vorher für Methanol kalibriert wurde. Dafür wurden Methanollösungen 
bekannter Konzentrationen durch die MS-Durchflusszelle geleitet. Die resultierende massenspektrometri-
schen Signale für Methanol (m/z = 15 bzw. 31) und Wasser (m/z = 17) wurden über die komplette Zeit 
aufgezeichnet. Dies ist in Abbildung 19 zu sehen. Beide Methanol-Signale zeigen deutliche Anstiege bei 
Zuleitung von Methanol. Zur weiteren Auswertung werden die Ionenströme über 5 min bei konstantem 
Verhalten des Signals (Plateaus in Abb. 19) gemittelt.  
 
Abbildung 19: Kalibrierung des Massenspektrometers für Methanoldiffusionsversuche mit CH3OH-
Lösungen bekannter Konzentrationen: 5, 10, 20, 30 und 50 mmol L
-1
. 
Aus den Ionenströmen von H2O (I17) und CH3O
+
 (I31) bzw. CH3
+
 (I15) ergibt sich, dass das Probegas fast 
ausschließlich aus Wasserdampf (I17 >> I31, I17 >> I15) besteht. Da der Ionenstrom von CH3O
+
 (I31) eine 




dene Schwankungen im Totaldruck zu eliminieren, wird das CH3OH-Signal auf den Gesamtdruck bezo-
gen. Dafür wird I31 zuerst durch das gemessene Untergrundsignal (I31,Untergrund) korrigiert und dann durch 
den Ionenstrom des Signals von Wasser geteilt [197]: 
  𝐼𝑘𝑜𝑟𝑟 =
𝐼31−𝐼31,𝑈𝑛𝑡𝑒𝑟𝑔𝑟𝑢𝑛𝑑
𝐼17
  (39) 
Durch Auftragung des korrigierten Ionenstrom (Ikorr) für das CH3O
+
-Fragment gegen die Methanolkon-
zentration wird die Kalibriergerade erhalten, welche in Abbildung 20 gezeigt ist. 
 
Abbildung 20: Kalibriergerade; Verhältnis der Intensitäten von CH3O
+
 (m/z = 31) zu H2O (m/z = 18) als 
Funktion der Methanolkonzentration. 
Ein linearer Zusammenhang zwischen dem Ionenstrom und der Methanolkonzentration ist aus Abb. 20 zu 
erkennen. Die aus der linearen Regression erhaltene Ausgleichsgerade dient zur Bestimmung der Metha-




6.3. Untersuchung der Anolytzusammensetzung für Einzelzellmessungen 
Da in der Literatur verschiedene Angaben zur optimalen Brennstoffzusammensetzung für Einzelzellun-
tersuchungen zu finden sind, wurde die Zusammensetzung, welche die höchste Zellleistung hervorruft, 
empirisch durch Variation der Elektrolytkomposition bestimmt.  
In Abbildung 21 sind die Spannung-Strom-Kurven für eine Einzelzelle mit verschiedenen Anolytzusam-
mensetzungen gezeigt. Durch die Variation der Methanolkonzentration bei gleichbleibender KOH-
Konzentration (Abb. 21, links) wird eine maximale Stromdichte der Einzelzelle bei einer Methanolkon-
zentration von 4 M CH3OH erreicht. Bei einer höheren Methanolkonzentration nimmt die Stromdichte 
der Zelle wieder ab. Die Erhöhung der Kaliumhydroxidkonzentration im Anolyten (Abb. 21, rechts) be-
wirkt bis zu einer Konzentration von 5 M KOH eine Steigerung der Stromdichte der Einzelzelle, danach 
sinkt die Stromdichte. Aus diesen empirischen Beobachtungen wurde für Einzelzelltests ohne anionenlei-
tenden Binder in der anodischen Katalysatorschicht eine Anolytzusammensetzung mit 4 M CH3OH und 
5 M KOH gewählt, um die Anodenkatalysatoren auf ihre Tauglichkeit in der Brennstoffzelle zu testen. 







Abbildung 21: Spannung-Strom-Kurven für Einzelzellen, betrieben mit verschiedenen anodischen Brenn-









7. Untersuchung der Elektrooxidation von Methanol an bi-
metallischen Katalysatoren in alkalischem Medium 
Die Elektrooxidation von Methanol im Alkalischen verläuft an metallischen Katalysatoren, wie in Abbil-
dung 3 dargestellt, über einen komplexen Reaktionsmechanismus. Die Untersuchungen dieser Reaktion 
an den synthetisierten, bimetallischen PdM/C Katalysatoren wird daher in zwei Unterkapitel gegliedert: 
die physikalische Charakterisierung der Katalysatoren und elektrochemische Untersuchungen der Metha-
noloxidation an den bimetallischen Katalysatoren. 
7.1. Physikalische Charakterisierung der synthetisierten Pd/C, M/C und 
PdM/C Katalysatoren 
Um den Einfluss der verschiedenen Mischmetalle auf den Palladium-basierten Elektrokatalysator zu un-
tersuchen, wurden PdM/C Katalysatoren (M =Ag, Ni, Rh, Ru) mit verschiedenen Pd:M-Verhältnissen 
hergestellt. Schon 2001 zeigten Hoster et al., dass die elementare Zusammensetzung und Metallpartikel-
struktur einen direkten Einfluss auf die katalytische Aktivität von PtRu bezüglich der elektrochemischen 
Methanoloxidation hat [198]. Daher ist es zwingend notwendig, die Katalysatoren zu untersuchen und 
Fragen rund um die Beschaffenheit dieser Katalysatoren, wie z.B. die Metallbeladung, Zusammensetzung 
der Metalle, Kristallit- bzw. Partikelgrößen oder Morphologie, zu klären. Wie in Kap. 5.2.1 erwähnt, wird 
an dieser Stelle nochmals darauf hingewiesen, dass sich die Katalysatorbezeichnungen auf die Massen-
verhältnisse der Metalle im Katalysator und nicht auf das Vorhandensein intermetallischer Phasen bezie-
hen (s. Massenverhältnisse in Tab. 7). 
7.1.1. Katalysatorbeladung und Elementaranalyse 
Bei der Synthese der Elektrokatalysatoren wurde eine Metallbeladung auf Kohlenstoff von 20 wt% ange-
strebt. Die tatsächliche Metallbeladung wurde mittels thermogravimetrischer Analyse bestimmt. Für die 
Untersuchungen wurden nicht nur bimetallische Katalysatoren, sondern auch die ausgesuchten Metalle, 
allein auf Kohlenstoff abgeschieden, hergestellt. Tabelle 7 enthält eine Zusammenfassung der hergestell-
ten Katalysatoren, deren Metallbeladung und Metallzusammensetzung. Die Auswertung der Metallbela-
dung ergibt eine gute Übereinstimmung der mittels TGA gefundenen Werte mit dem theoretisch vor der 
Synthese errechneten Wert von 20 wt%. PdRh/C und PdAg/C zeigen die höchste Abweichung vom theo-
retischen Wert mit 21,3 wt%, was einer prozentualen Abweichung von 6,5 % entspricht. Bis auf Pd3Ni/C 
zeigen alle Katalysatoren eine höhere Metallbeladung als errechnet, was sich über den Verlust von Koh-
lenstoff während der Synthese durch die Spülung des Synthesegemischs mit Schutzgas erklärt. 
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Die Bestimmung der Metallzusammensetzung zeigt, dass die experimentell bestimmten Werte mit den 
theoretisch erwarteten Werten übereinstimmen. Die gefundenen Werte für die Metallbeladung und Me-
tallzusammensetzung wurden zur Berechnung der Massenstromdichten aus elektrochemischen Messun-
gen genutzt. 
























Pd/C 21,0 100:0 100:0 3,894 ± 0,005 3,6 2,4 ± 0,7 
Ru/C 20,4 0:100 0:100 Amorph - 3,1 ± 0,8 
Rh/C 19,9 0:100 0:100 Amorph - - 
Ag/C 20,9 0:100 0:100 4,083 ± 0,006 14,8 12,7 ± 3,3 
Ni/C 20,4 0:100 0:100 Amorph - 4,2 ± 1,0 
PdNi/C 21,1 50:50 50:50 3,892 ± 0,008 3,1 3,1 ± 0,7 
Pd3Ni/C 19,6 75:25 76:24 3,891 ± 0,005 3,1 3,0 ± 0,7 
Pd5Ni/C 20,0 83:17 84:16 3,892 ± 0,007 3,5 2,9 ± 0,6 
PdAg3/C 20,7 25:75 26:74 4,021 ± 0,006 5,7 4,9 ± 1,9 
PdAg/C 21,3 50:50 49:51 3,982 ± 0,006 4,2 3,9 ± 1,7 
Pd3Ag/C 20,3 75:25 74:26 3,937 ± 0,005 3,8 3,4 ± 1,2 
PdRh3/C 20,4 25:75 25:75 3,897 ± 0,006 4,3 4,1 ± 1,7 
PdRh/C 21,3 50:50 51:49 3,895 ± 0,005 3,8 3,5 ± 1,3 
Pd3Rh/C 21,1 75:25 77:23 3,894 ± 0,006 3,6 3,1 ± 0,9 
PdRu/C 20,7 50:50 51:49 3,862 ± 0,010 3,8 3,0 ± 0,8 
Pd3Ru/C 20,9 75:25 76:24 3,875 ± 0,007 3,8 3,0 ± 0,8 
Pd5Ru/C 20,9 83:17 83:17 3,879 ± 0,005 3,6 3,2 ± 0,8 
1
 M = Ni, Ag, Rh oder Ru. 
7.1.2. Untersuchungen mittels Röntgendiffraktometrie 
Röntgendiffraktogramme wurden für alle synthetisierten Katalysatoren aufgenommen. Ein Röntgendif-
fraktogramm kommt durch die Beugung von Röntgenstrahlung an einem kristallinen Gitter zustande, d.h. 
die untersuchten Partikel müssen zumindest teilkristallin sein. Ist dies der Fall, ermöglichen die Diffrak-
togramme sowohl die Berechnung des durchschnittlichen Kristallitdurchmessers (dXRD) als auch der Git-
terkonstanten (a) der kristallinen Partikel. Die Diffraktogramme sind im Anhang (Nr. 2 – 8) aufgeführt. 




7.1.2.1. Ergebnisse der Röntgendiffraktometrie für M/C (M = Pd, Ru, Rh, Ag, Ni) 
Für die Proben, bei denen die Metalle unvermischt abgeschieden sind, zeigen alle Diffraktogramme einen 
Peak bei 25°, welcher dem C(002) Peak des hexagonalen Kohlenstoffkristallgitters zuzuordnen ist.  
Für die Metalle gilt, dass nur Pd/C und Ag/C aus kristallinen Strukturen mit typischen Diffraktogrammen 
für das kubisch-flächenzentrierte (engl. face fentered cubic, fcc) Kristallgitter bestehen. Diese stimmen 
mit den Powder Diffraction Files des International Centre for Diffraction Data für Palladium (No. 89-
4897) und Silber (No. 04-0783) überein. Für Pd und Ag stimmen die gefundenen Gitterkonstanten mit 
aPd = 3,894 Å und aAg = 4,083 Å unter Berücksichtigung des errechneten Fehlers mit den Literaturwerten 
der Gitterkonstanten von Ag und Pd überein. Durch Anwendung der Scherrer-Gleichung ist die durch-
schnittliche Kristallitgröße für Pd/C und Ag/C auf 3,6 und 14,6 nm bestimmt worden. Die unterschiedli-
chen Kristallitgrößen lassen darauf schließen, dass der Effekt durch den oberflächenaktiven Stoff (Natri-
umcitrat), welcher die Bildung von möglichst kleinen Nanopartikeln bei der Metallpartikelsynthese er-
möglichen soll, für Ag weniger stark ausfällt als für Pd.  
Für die restlichen Metalle (Ni/C, Rh/C und Ru/C) sind nur Teilpeaks oder keine Peaks außer dem für 
Kohlenstoff charakteristischen C(002) Peak zu beobachten. Da durch die Elementaranalytik das Vorhan-
densein der Metalle nachgewiesen ist, kann davon ausgegangen werden, dass die Metallpartikel amorph 
vorliegen. Eine Berechnung von dXRD oder der Gitterkonstanten ist deswegen in diesen Fällen nicht mög-
lich. 
7.1.2.2. Ergebnisse der Röntgendiffraktometrie für PdM/C (M = Ru, Rh, Ag, Ni) 
Allgemein zeigen die Diffraktogramme für PdM/C (M = Ru, Rh, Ag, Ni) Katalysatoren alle für die fcc-
Kristallstruktur von Pd typischen Peaks. 
Im Fall von PdXNiY/C und PdXRhY/C (X = 5, 3 oder 1; Y = 1 oder 3) stimmen die Peaklagen exakt mit 
denen von Pd/C überein. Die errechneten Gitterkonstanten (Tab. 7) stimmen ebenfalls innerhalb des be-
rechneten Fehlers mit denen von Pd/C überein. Beide Tatsachen deuten darauf hin, dass nur Pd-Kristalle 
in diesen bimetallischen Katalysatoren detektiert wurden und dass Pd mit Ni bzw. Rh nicht als Legierung, 
sondern als Gemisch vorliegt. Die errechneten durchschnittlichen Kristallitgrößen (dXRD in Tab 7) sind 
daher nicht aussagekräftig, was die tatsächlichen Partikelgrößen angeht. 
Für PdXRu/C (X = 5, 3 oder 1) sind die Peaks für Pd in den Röntgendiffraktogrammen mit steigendem 
Anteil an Ru im Katalysator leicht zu höheren Beugungswinkeln verschoben. Eine Vergrößerung des 
Pd(111)-Peaks für Pd/C und PdXRu/C ist in Abbildung 22 zur Verdeutlichung der Peakverschiebung ge-
zeigt. Während für Pd/C und Pd5Ru/C der Beugungswinkel für den Pd(111)-Peak sehr ähnlich ist mit 
2θ(111),Pd = 39,9° und 2θ(111),Pd5Ru = 40,0°, verschiebt er sich mit dem höheren Anteil an Ruthenium zu 
2θ(111),Pd3Ru = 40,1° und 2θ(111),PdRu = 40,3°. Mit der Verschiebung der Peaks geht auch eine Verringerung 
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der Gitterkonstante des Pd-Kristallgitters mit steigendem Ru-Anteil einher. Gasteiger et al. untersuchten 
PtRu-Katalysatoren für die Methanolelektrooxidation im Sauren und fanden für diese Katalysatoren den 
gleichen Zusammenhang. Mit steigendem Ru-Anteil veränderte sich die Gitterkonstante von Pt leicht zu 
geringeren Werten. Obwohl Ruthenium selbst in der hexagonal-dichtesten Kugelpackung mit den Gitter-
konstanten a = 2,706 Å und c = 4,282 Å kristallisiert, schlossen die Autoren aus der Veränderung der 
Gitterkonstante von Pt, dass PtRu als Legierung vorliegt [199]. Da die gleiche Tendenz auch für PdXRu/C 
beobachtet wird, wird daraus geschlossen, dass Pd mit Ru in PdXRu/C zumindest teilweise legiert. Die für 
PdXRu/C gefundenen Kristallitgrößen weichen nicht stark von Pd/C ab.  
 
Abbildung 22: Verschiebung des Pd(111)-Peaks in Diffraktogrammen von Pd/C und PdXRu/C mit steigen-
dem Ru-Anteil. 
PdXAgY/C (X = 3 oder 1; Y = 1 oder 3) zeigt ein ähnliches Verhalten wie PdXRu/C. Allerdings ist dieses 
stärker ausgeprägt. Die Pd(111)-Peaks sind mit steigendem Ag-Anteil zu kleineren Beugungswinkeln 
verschoben (2θ(111),Pd = 39,9°, 2θ(111),Pd3Ag = 39,5°, 2θ(111),PdAg = 39,1°, 2θ(111),PdAg3 = 38,2°). Dementspre-
chend gleicht sich auch die Gitterkonstante mit steigendem Ag-Anteil der Gitterkonstante von Ag an. Es 
kann daraus geschlossen werden, dass bei der hier benutzten Synthese PdXAgY-Legierungspartikel entste-
hen. Dies wurde auch schon von anderen Forschungsgruppen gefunden [27,177]. Die Kristallitgrößen für 




aufweist als Pd/C, ist die Größenzunahme für PdXAgY/C ähnlich wie bei Ag/C durch die schlechte Inter-
aktion mit dem oberflächenaktiven Natriumcitrat begründet. 
Grundsätzlich zeigen die PdM/C Katalysatoren ähnliche Kristallitgrößen wie Pd/C. Da die Kristallitgrö-
ßen nicht mit den Abmaßen der Nanopartikel auf Kohlenstoff gleichzusetzen sind, ist eine weitere bildge-
bende Methode (hier: TEM) notwendig, um die real vorliegenden Partikel zu analysieren.  
7.1.3. Untersuchungen mittels Transmissionselektronenmikroskopie 
Im Gegensatz zur Röntgendiffraktometrie ist die Transmissionselektronenmikroskopie ein bildgebendes 
Verfahren, welches auch die Darstellung von nicht-kristallinen (amorphen) Partikeln erlaubt. In diesem 
Fall wird der durchschnittliche Partikeldurchmesser durch Ausmessen der Partikel bestimmt.  
Die Partikelgrößen haben einen direkten Einfluss auf die elektrokatalytische Aktivität eines Katalysators. 
Eine Studie über PtRu-Katalysatoren zeigte zum Beispiel, dass Partikeldurchmesser um 3 nm ideal für die 
Elektrooxidation von Methanol im Sauren sind [200]. Im Alkalischen verglichen Tripkovic et al. Pt-
Nanopartikel verschiedener Größen für die elektrochemische Methanoloxidation im Alkalischen. Die 
Autoren beobachteten, dass Pt-Partikel mit Durchmessern von 3 – 6 nm katalytisch aktiver sind als Pt-
Partikel mit größeren Durchmessern (4 – 32 nm) [91]. Daher wird in dieser Arbeit ebenfalls ein Partikel-
durchmesser im Bereich 3 – 6 nm angestrebt. 
Die Partikelmorphologie hat ebenfalls einen Einfluss auf die katalytische Aktivität bezüglich der Metha-
noloxidation. Dies wurde sowohl im Sauren als auch im Alkalischen für Platin intensiv untersucht 
[91,201,202]. Für die hier vorgestellte Arbeit ist es daher aus Gründen der Vergleichbarkeit wichtig, dass 
die Katalysatoren keine starken Unterschiede in der Morphologie zeigen. 
7.1.3.1. Partikelgrößenverteilungen für M/C (M = Pd, Ru, Rh, Ag, Ni) 
Die Partikeldurchmesser werden aus TEM-Bildern über sog. Histogramme (Partikeldurchmesserhäufig-




Abbildung 23: Repräsentative TEM Bilder der M/C (M = Pd, Ru, Rh, Ag, Ni) Proben. 
Für Pd/C, Ru/C und Ni/C sind die Metalle gleichmäßig und in einer uniformen Größe auf dem Kohlen-
stoff als Nanopartikel verteilt. Dies zeigt sich auch in den Histogrammen zu diesen Proben, welche in 
Abbildung 24 gezeigt sind. Die Histogramme zeigen zwar eine Zunahme der Partikeldimensionen in der 
Reihe Pd/C, Ru/C, Ni/C, weisen aber dennoch eine enge Durchmesserverteilung auf. Aus den Histo-
grammen ergeben sich durchschnittliche Partikelgrößen von 2,4 ± 0,7 nm, 3,1 ± 0,8 nm und 4,2 ± 1,0 nm 
für Pd/C, Ru/C und Ni/C. Diese liegen alle in dem vorher festgelegten Idealbereich von 3 – 6 nm. Die 
stärkste Variation in den Partikelgrößen zeigt in diesen drei Katalysatoren die Ni/C-Probe, für die Partikel 
mit einer Größe bis zu 9,5 nm im Histogramm gezeigt sind. Allerdings machen die Partikel, welche 





Abbildung 24: Histogramme für die abgemessenen Partikeldurchmesser für Pd/C, Ru/C und Ni/C. 
Für Ag/C sind die abgeschiedenen Ag-Partikel deutlich größer als für die vorher beschriebenen M/C-
Proben. Außerdem zeigen sie auch eine breite Größenverteilung, wie in Abbildung 25 dargestellt ist. Dar-
aus resultiert der größere Wert für dTEM mit 12,7 und auch der relativ große Fehler von ± 3,3 nm. Diese 
Beobachtung deckt sich mit den mittels XRD gefundenen größeren Kristallitgrößen für Ag/C im Ver-




Abbildung 25: Histogramm für die abgemessenen Partikeldurchmesser für Ag/C. 
Rh/C zeigt ein vollkommen unterschiedliches Verhalten im Vergleich zu den anderen Metallen. Wie in 
Abbildung 23 zu sehen, bildet Rh auf Kohlenstoff Nanopartikel, welche stark agglomerieren und sich 
nicht gleichmäßig auf dem Kohlenstoff verteilen. Eine sinnvolle Auswertung der TEM-Bilder ist daher 
nicht durchführbar. 
7.1.3.2. Partikelgrößenverteilungen für PdM/C (M = Ru, Rh, Ag, Ni) 
Da alle PdM/C (M = Ru, Rh, Ag, Ni) Katalysatoren uniform verteilte Nanopartikel mit engen Partikel-
durchmesserverteilungen aufweisen, werden im Folgenden nur die dazugehörigen Histogramme gezeigt. 
Im Anhang sind repräsentative TEM Bilder für alle PdM/C Katalysatoren abgelegt (Nr. 9 – 12).  
PdXRu/C und PdXNi/C (X = 5, 3, 1) bestehen hauptsächlich aus Nanopartikeln, die einen Durchmesser 





Abbildung 26: Histogramme für die Partikeldurchmesser für PdXRu/C und PdXNi/C (X = 5, 3, 1). 
Für PdXNi/C nehmen die Werte für dTEM leicht mit steigendem Ni-Anteil zu. Dies korreliert mit den für 
Pd/C und Ni/C gefundenen Unterschieden in den Werten für dTEM. PdXRu/C weist diesen Trend nicht auf. 
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Obwohl Ag und Rh, allein abgeschieden auf C, deutlich größere Nanopartikel als Pd/C und im Fall von 
Rh Agglomeration zeigen, weisen PdXAgY/C und PdXRhY/C (X = 3, 1; Y = 1, 3) durchschnittliche Parti-
keldurchmesser von 3,1 – 4,9 nm auf. Eine Zunahme der Partikelgrößen mit steigendem Anteil von Ag 
bzw. Rh ist auch hier zu beobachten (siehe Histogramme Abb. 27). 
    
 




Sowohl bei PdXAgY/C als auch bei PdXRhY/C zeigen die Katalysatoren im Mischungsverhältnis 
Pd:M = 1:3 die breiteste Verteilung. PdRh3/C tendiert wie Rh/C zur Agglomeration, allerdings in geringe-
rem Ausmaße. Teilweise liegen die Partikel in PdRh3/C in Agglomeraten von 2 – 5 Partikel zusammen. 
PdRh3/C ist der einzige Katalysator, für den dieses Phänomen beobachtet wird.  
Aufgrund der im Allgemeinen uniformen Belegung der Partikel auf Kohlenstoff, der engen Partikel-
durchmesserverteilungen und der durchschnittlichen Partikeldurchmesser von 3 – 5 nm der PdM/C Kata-
lysatoren, ist davon auszugehen, dass in späteren elektrochemischen Untersuchungen Effekte wie Grö-
ßen- oder Strukturunterschiede nicht maßgeblich für eventuelle elektrokatalytische Unterschiede sind. 
Daher sind diese Katalysatoren gut untereinander und mit Pd/C vergleichbar. 
7.1.4. Kurzzusammenfassung der physikalischen Charakterisierung 
Die nasschemische Reduktion von Metall-Salzen in Gegenwart von dispergiertem Kohlenstoff mit Natri-
umborhydrid in Anwesenheit von dem oberflächenaktiven Natriumcitrat führt zu runden, auf C abge-
schiedenen Nanopartikeln mit wohl definierten und reproduzierbaren Metallbeladungen und Pd:M-
Verhältnissen.  
Die Legierungsbildung ist vom jeweiligen zugemischten Metall abhängig. Während die Röntgendiffrak-
togramme und die Analyse der Gitterkonstanten die Legierungsbildung zwischen Pd (fcc-Kristallitter) 
und Ag (fcc-Kristallgitter) beweisen, ist Ru (hcp-Kristallgitter) nur teilweise legiert. PdXNi/C und 
PdXRhY/C (beide fcc-Kristallgitter) liegen als Metallgemisch vor. Aus der Literatur ist bekannt, dass eine 
Legierungsbildung förderlich für die elektrochemische Aktivität eines Katalysators ist. Dies wurde z.B. 
ausführlich an PtRu-Katalysatoren für die DMFC untersucht [199,203]. Daher müssen die gefundenen 
Unterschiede für die spätere elektrochemische Bewertung berücksichtigt werden. 
Die Kristallit- und Partikeldurchmesser aus XRD und TEM Untersuchungen zeigen eine gute Überein-
stimmung miteinander. Grundsätzlich sind die Werte für dXRD > dTEM, was durch das untere Detektionsli-
mit des Röntgendiffraktometers (ca. 20-30 Å) begründet ist. In der Analyse der TEM Bilder werden aller-
dings auch Partikel unter dem Detektionslimit analysiert. Im Allgemeinen sind die Partikeldurchmesser 
im Bereich von 3 – 5 nm für Pd/C und PdM/C Katalysatoren, was eine gute Vergleichbarkeit der Kataly-
satoren bezüglich der späteren elektrochemischen Untersuchungen gewährleistet. 
Nanopartikel-Agglomerate sind in Rh/C und PdRh3/C zugegen. Grundsätzlich führt Agglomeratbildung 
zu einer Verminderung von elektrochemisch aktiver Oberfläche [204]. Daher muss ein eventuell auftre-
tender negativer Effekt auf die elektrokatalytische Aktivität der Methanoloxidation für diese Proben be-
achtet werden.  
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7.2. Elektrochemische Untersuchungen der Methanoloxidation im alkali-
schen Medium 
Die elektrochemische Untersuchung der Methanoloxidation an bimetallischen Katalysatoren und der Ein-
fluss von Mischmetallen auf Pd-Katalysatoren steht im Mittelpunkt dieser Arbeit, da das Verständnis der 
am Katalysator ablaufenden Prozesse in der anodischen Katalysatorschicht fundamentale Bedeutung für 
die Weiterentwicklung der ADMFC haben. Im Folgenden wird zuerst die Arbeit in konventionellen 3-
Elektrodenaufbauten dargelegt, mithilfe derer das optimale Pd:M-Verhältnis festgelegt wird. Weiterfüh-
rende Arbeiten an ausgewählten Katalysatoren werden danach gezeigt. 
7.2.1. Potentiodynamische und potentiostatische Untersuchungen im stationären 
Elektrolyt 
Elektrochemische Messmethoden wie CV und CA in einem 3-Elektrodenaufbau in einer Halbzelle mit 
stationärem Elektrolyt geben erste Aufschlüsse über die Prozesse, die an Katalysatoren im Grundelektro-
lyt (0,5 M KOH) sowie in methanoliger Lösung (0,5 M KOH + 0,5 M CH3OH) vor sich gehen. Mittels 
CV im Grundelektrolyt wird die Sauerstoffadsorbatbildung (z.B. OHads), welche einen Einfluss auf die 
Methanoloxidation hat (s. Gl. 14 – 17 & Abb. 3), und die Stabilität dieser Adsorbate untersucht. In 
CH3OH-haltiger Lösung werden für die Methanoloxidation wichtige Kennwerte, wie das Onset-Potential, 
die maximale Massenstromdichte und der Verfall der Massenstromdichte über die Zeit, via CV und CA 
ermittelt. Nachfolgend werden diese Untersuchungen an Pd/C, M/C und PdM/C Katalysatoren (M = Ru, 
Rh, Ag, Ni) gezeigt und mit kommerziellem Pt/C verglichen. Diese Untersuchungen sind die Grundlage 
zur Auswahl von Katalysatoren, welche näher untersucht werden sollen. 
7.2.1.1. Potentiodynamische Untersuchungen im Grundelektrolyten 
Wie in Abbildung 3 in Kapitel 1.2.2. gezeigt, ist die Bildung von Sauerstoffadsorbaten wie OHads auf dem 
Katalysator notwendig, um Methanolspezies, welche auf der Katalysatoroberfläche adsorbiert sind, zu 
dehydrieren und COads zu oxidieren. Die Belegung der Katalysatoroberfläche mit Sauerstoffspezies ent-




). Dieser Vorgang wird 
oft auch als Wasseraktivierung bezeichnet. Daher sind erste Untersuchungen im Grundelektrolyt von 
fundamentaler Bedeutung für die Bewertung der Katalysatoren. 
Cyclische Voltammogramme der verschiedenen Metalle auf Kohlenstoffträger im Grundelektrolyt sind in 





Abbildung 28: Cyclische Voltammogramme von M/C (M = Pt, Pd, Ru, Rh, Ag, Ni) in entgaster 0,5 M KOH 
Lösung von 0,1 bis 1,2 VRHE bei einer Scanrate von 20 mV s
-1
. 
Pd/C zeigt im Vergleich zur Literatur ein für Pd im Alkalischen typisches cyclisches Voltammogramm 
[205]. Die Wasserstoffadsorption zeigt sich im kathodischen Scan bei Potentialen < 0,4 V. Nach Umkehr 
des Potentials bei 0,1 V erfolgt die Hads-Desorption zwischen 0,1 und 0,6 V. Getrennt durch einen Dop-
pelschichtbereich bei ca. 0,6 V beginnt bei weiterer Erhöhung des Potentials die Adsorption von Sauer-
stoffspezies. Im kathodischen Scan ist neben der H-Adsorption noch ein breiter Peak mit einem Maxi-
mum bei 0,675 V zu erkennen, welcher der Desorption der Sauerstoffadsorbate zugeordnet ist. Die Reak-
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tionsgleichungen, die zu den hier beobachteten Stromsignalen führen, sind, wie folgt, allgemein für Me-
talloberflächen (M) aufgeführt: 
 M + H2O + e- M-H + OH
-
   (40) 
 2 M + 2 OH ̄ 2 M-OHads + 2 e- M-O + H2O (41) 
Bei Potentialen < 0,1 V und > 1,2 V kommt es allmählich zur Entstehung von H2 bzw. O2, was in dieser 
Arbeit nicht untersucht wird. 
Das CV von Platin in alkalischer Lösung ist aus zahlreicher Literatur, welche auch Standardwerke der 
Elektrochemie umfasst, bekannt [18,23,89,119]. Im Potentialbereich zwischen 0,1 und 0,4 V sind die 
Peaks, die der H-Adsorption bzw. -Desorption zuzuschreiben sind, vorzufinden. Analog zu Pd/C ist der 
H-Bereich vom Bereich der Sauerstoffadsorption bzw. -desorption durch einen Doppelschichtbereich 
getrennt. Im anodischen Scan beginnt die Bildung der O-Adsorbate ab 0,6 V. Der Pt-O-Reduktionspeak 
im kathodischen Scan hat bei 0,697 V das Maximum. 
Das cyclische Voltammogramm von Ru/C besitzt einen breiten Peak (von 0,3 bis 0,9 V) im anodischen 
und zwei breite Peaks (Maxima bei 0,332 V und 0,862 V) im kathodischen Scan. Im Vergleich zu Pd/C 
und Pt/C, bei denen die Peaks eindeutig Adsorptions- und Desorptionsvorgängen an der Elektrode zuge-
wiesen werden können, zeigt Ru/C keine eindeutigen Peaks, was auf pseudokapazitives Verhalten schlie-
ßen lässt. Dieses Verhalten ist von Rutheniumoxid-Elektroden bekannt. Wu et al. untersuchten Rutheni-
um, welches auf Kohlenstoffnanoröhrchen abgeschieden wurde, und erhielten das gleiche Stromsignal, 
wie das hier gezeigte. Mittels XRD stellten sie fest, dass das abgeschiedene Ruthenium zu großen Teilen 
aus RuO2 bestand [206]. Im Sauren wurde die Oxidbildung auf Ru und PtRu über Ellipsometrie verfolgt. 
Die Studien zu diesen Versuchen zeigen, dass adsorbierte Hydroxide schon ab einem Potential von 0,2 V 
auf Ru geformt werden [207–209]. Kurzweil bestätigte diese Beobachtungen und zeigte, dass adsorbierte 
Oxide auf Ru äußerst stabil sind und im kathodischen Scan erst bei Potentialen < 0,3 V (vs. SHE) redu-
ziert werden [210]. Aus dem Vergleich der für Ru/C erhaltenen Strom-Spannung-Verläufe im Grunde-
lektrolyten und der Literatur wird daher geschlossen, dass Ru/C unter den hier benutzten Bedingungen 
hauptsächlich als RuOXHY-Spezies (X = 1, 2; Y = 0, 1) vorliegt. 
Der Strom-Spannung-Verlauf von Rh/C stimmt mit dem überein, was in der Literatur für CV-Messungen 
von Rh-Elektroden in 1 M NaOH publiziert wurde [211]. Der erste hohe Peak im anodischen Scan zwi-
schen 0,10 V und 0,35 V entsteht durch die H-Desorption. Die H-Adsorption tritt im kathodischen Scan 
bei Potentialen < 0,25 V auf. Die Adsorption von Sauerstoffspezies beginnt im anodischen Scan kurz 
nach der H-Desorption und ist durch einen breiten Peak bei 0,65 V mit einer vorgelagerten Schulter bei 
0,48 V erkenntlich. Im kathodischen Scan resultiert aus der O-Desorption der Peak mit dem Maximum 




neren Potentialen verschoben sind, wird daraus geschlossen, dass die Sauerstoffadsorbate auf Rh stabiler 
sind als auf Pd. 
Ag/C zeigt nur bei hohen Potentialen (> 1,0 V) Peaks im anodischen und kathodischen Scan des in Ab-
bildung 28 dargestellten CV. Die Peaks bei 1,14 V im anodischen und bei 1,09 V im kathodischen Scan 
werden der reversiblen Umformung von adsorbierten Hydroxid- und Oxidspezies zugesprochen:  
 2 Ag-OH Ag2O + H2O   (42) 
Bei noch höheren Potentialen wird Ag2O zu AgO oxidiert, bevor Sauerstoff an der Elektrode entsteht 
[212–215]. Peaks für die Entstehung von OHads auf Ag sind im restlichen CV nicht zu beobachten. Iwasa-
ki et al. untersuchten die OH-Belegung von Silberelektroden mittels Raman Spektroskopie und konnten 
selbst im Potentialbereich nahe der H2-Entstehung (< 0,1 V) adsorbierte OH auf Ag nachweisen [214]. 
Spätere Studien von Lützenkirchen-Hecht und Strehblow, welche die elektrochemische Doppelschicht an 
Ag-Elektroden in alkalischen Lösungen mittels Röntgenphotoelektronenspektroskopie untersuchten, be-
wiesen, dass Hydroxidionen selbst bei negativen Potentialen spezifisch an Silber adsorbieren, obwohl in 
Cyclovoltammogrammen weder OH-Adsorptions- noch OH-Desorptionspeaks zu sehen sind [212,213]. 
Daher wird davon ausgegangen, dass Ag/C auch bei niedrigen Elektrodenpotentialen OHads für die Me-
thanoloxidation zur Verfügung stellen kann. 
Nickel ist das unedelste der untersuchten Metalle. Aus der Literatur ist bekannt, dass es beim Eintauchen 
einer Nickel-Elektrode in alkalische Lösung spontan zur Formation eines Ni(OH)2-Films auf der Metall-
oberfläche kommt [216–218]:  
 Ni + OH
-
 Ni-OH + e-   (43) 
 Ni-OH + OH
-
 Ni(OH)2 + e-   (44) 
Bei höheren Potentialen entsteht dann NiOOH: 
 Ni(OH)2 NiOOH + H
+
 + e-  (45) 
Das CV von Ni/C im Grundelektrolyten zeigt eine ähnliche Form wie das von Ag/C und stimmt mit den 
aus der Literatur bekannten Strom-Spannung-Verläufen überein. Demnach sind die bei Potentialen 
> 0,9 V beobachteten Ströme durch den in Gleichung 45 beschriebenen Vorgang verursacht.  
Aus den Cyclovoltammogrammen für die Mischmetalle Ru, Rh, Ag und Ni ist zusammenfassend festzu-
stellen, dass die Metalle einen oxophilen Charakter aufweisen und daher grundsätzlich dazu fähig sind, 
adsorbierte OH an der Metalloberfläche für die Dehydrierungsschritte und COads-Oxidation bei der elekt-
rochemischen Methanoloxidation zur Verfügung zu stellen. Wie die Mischmetalle mit Pd diesbezüglich 
interagieren, wird im Folgenden dargelegt. 
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Pd-basierte Katalysatoren mit Ru als Mischmetall zeigen eine starke Abhängigkeit des aufgezeichneten 
Stromsignals während der CV von der Katalysatorzusammensetzung, was in Abbildung 29 zu sehen ist.  
 
Abbildung 29: Cyclische Voltammogramme von PdXRu/C (X = 5, 3, 1) in entgaster 0,5 M KOH Lösung von 
0,1 bis 1,2 VRHE bei einer Scanrate von 20 mV s
-1
. 
Während für Pd5Ru/C in 0,5 M KOH-Lösung ein Cyclovoltammogramm, welches dem des Pd/C ähnelt, 
aufgenommen wird, verändert sich die Lage der Adsorptions- und Desorptionspeaks stark mit höherem 
Anteil an Ru. So ähnelt das CV von PdRu/C mehr dem des Ru/C als dem des Pd/C. Die Adsorption von 
Sauerstoffspezies verlagert sich mit steigendem Ru-Anteil von 0,5 V für Pd5Ru/C zu 0,4 V für PdRu/C. 
Im Vergleich zu Pd/C ist das Potential der OH-Adsorption 0,1 – 0,2 V niedriger, was dazu führt, dass 
OHads bei geringeren Potentialen für die Methanoloxidationsreaktion zur Verfügung stehen. Der H-
Desorptionsbereich zeigt ebenfalls einen Einfluss des steigenden Ru-Anteils. Die Ladung, die während 
der H-Desorption übertragen wird, nimmt mit steigendem Ru-Anteil ab, was darauf schließen lässt, dass 
weniger Hads mit steigendem Ru-Anteil adsorbiert ist. Außerdem endet der H-Desorptionsbereich bei 
niedrigeren Potentialen. Die Beobachtungen für die Entfernung von Hads bedeuten, dass die Katalysator-
oberfläche bei niedrigeren Potentialen der Adsorption von Methanol oder Hydroxidionen zur Verfügung 
steht. Im kathodischen Scan verschiebt sich der Desorptionspeak für Oxidspezies von 0,668 V über 
0,648 V zu 0,389 V für Pd5Ru/C, Pd3Ru/C und PdRu/C. Pd3Ru/C zeigt dabei nach dem Oxiddesorptions-
peak eine Schulter im Strom-Spannung-Verlauf bei ca. 0,4 V. Aus dem Vorangegangenen ist zu schlie-
ßen, dass die Stabilität der auf der Katalysatoroberfläche adsorbierten OH mit steigendem Ru-Anteil zu-




festgestellt. In diesem Fall ging die Steigerung des Ru-Anteils ebenfalls mit einer Suppression der H-
Adsorption und Aktivierung der OH-Adsorption einher [199]. 
PdXRhY/C (X =  3, 1; Y = 1, 3) Katalysatoren zeigen ein ähnliches Verhalten wie die PdXRu/C Katalysa-
toren. Ein Vergleich der in Abbildung 28 und Abbildung 30 gezeigten CV im Grundelektrolyten für Rh/C 
und PdRh3/C führt zur Beobachtung, dass die Pd-Charakteristik für PdRh3/C komplett unterdrückt ist. Mit 
steigendem Pd-Anteil werden für Pd charakteristische Peaks festgestellt. Allerdings zeigt selbst Pd3Rh/C 
ein für Pd atypisches cyclisches Voltammogramm in alkalischem Elektrolyt. 
 
Abbildung 30: Cyclische Voltammogramme von PdXRhY/C (X =  3, 1; Y = 1, 3) in entgaster 0,5 M KOH Lö-
sung von 0,1 bis 1,2 VRHE bei einer Scanrate von 20 mV s
-1
. 
In den anodischen Teilen der in Abbildung 30 gezeigten Voltammogramme ist analog zu PdXRu/C die 
Verschiebung der Formation von OHads zu niedrigeren Potentialen mit höherem Rh-Anteil zu beobachten. 
Im Gegensatz zu PdXRu/C zeigen die cyclischen Voltammogramme von PdXRhY/C mit steigendem Rh-
Anteil höhere H-Desorptionspeaks, welche allerdings mit steigendem Rh-Anteil bei niedrigeren Potentia-
len enden. Die Desorption von Oxidspezies ist im kathodischen Scan durch zwei Peaks zu beobachten. 
Für Pd3Rh/C und PdRh/C sind Oxidreduktionspeaks, welche Pd zuzuordnen sind, mit Maxima bei 
0,673 V bzw. 0,651 V vorhanden. Dieser Pd-O-Reduktionspeak wird mit steigendem Rh-Anteil kleiner 
und ist für PdRh3/C nicht mehr zu erkennen. Dafür wird der für Rh charakteristische Desorptionspeak für 
Sauerstoffadsorbate im Potentialbereich um 0,4 V mit niedrigerem Pd:Rh-Verhältnis ausgeprägter. 
PdRh/C scheint also die Charakteristik beider Metalle zu vereinen. Im Allgemeinen ist die Zumischung 
von Rh zu Pd wie die von Ru mit den positiven Effekten der Entfernung von Hads bei niedrigeren Potenti-
alen und der Promotion der Bildung und Stabilität von OHads zu bewerten. 
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Für PdXAgY/C (X =  3, 1; Y = 1, 3) und PdXNi/C (X = 5, 3, 1) sind die Einflüsse des Mischmetalls auf das 
Verhalten des Katalysators in cyclischen Voltammogrammen im Grundelekrolyten nicht so signifikant 
wie bei Ru- bzw. Rh-modifizierten Pd-Katalysatoren. Für PdXAgY/C zeigen alle Cyclovoltammogramme 
in ihrer Form eine Pd-Charakteristik (siehe Abb. 31). In den anodischen Scans sind keine deutlichen Po-
tenialverschiebungen der OHads-Bildung oder Hads-Desorption zu erkennen. Im kathodischen Scan zeigen 
die Pd-O-Reduktionspeaks leichte Varianzen in Position und Intensität. Eine eindeutige Schlussfolgerung 
auf die Stabilität der OHads auf den verschiedenen Katalysatoren und eventuelle Einflüsse auf die elektro-
chemische Methanoloxidation ist daraus nicht zulässig. Yin et al. publizierten im Jahr 2014 cyclo-
voltammetrische Daten an PdAg/C-Katalysatoren, die sie über nasschemische Reduktion via Ethylengly-
kol herstellten, und zeigten ebenfalls, dass in Grundelektrolyt (dort: 1 M NaOH) keine signifikanten Ver-
änderungen der Potentialbereiche für OHads-Bildung bzw. -Reduktion zu beobachten sind [219]. 
 
Abbildung 31: Cyclische Voltammogramme von PdXAgY/C (X =  3, 1; Y = 1, 3) in entgaster 0,5 M KOH Lö-
sung von 0,1 bis 1,2 VRHE bei einer Scanrate von 20 mV s
-1
. 
Die cyclischen Voltammogramme in 0,5 M KOH-Elektrolyt von PdXNi/C sind in Abbildung 32 gezeigt. 
Im Gegensatz zu PdXAgY/C ist hier eine Abhängigkeit zwischen Peaklagen im CV von dem Pd:Ni-
Verhältnis erkennbar. Grundsätzlich ähneln die Voltammogramme aber dem von Pd/C. Unter Beachtung 
der Auftragung in Massenstromdichte, normiert auf den Pd-Gehalt, nehmen die gemessenen Ströme mit 
steigendem Ni-Anteil im Katalysator ab, was dafür spricht, dass weniger Katalysatorfläche für die Ad-
sorption und Desorption von Wasserstoff- und Sauerstoffspezies und damit auch für eine potentielle Ad-
sorption von Methanol zur Verfügung steht. Während im anodischen Scan keine signifikanten Potential-




scher Adsorbate mit steigendem Ni-Anteil im kathodischen Scan von 0,666 V für Pd5Ni/C zu 0,608 V für 
PdNi/C verschoben, was auf eine Stabilisierung von OHads bei höheren Ni-Anteilen hinweist. 
 
Abbildung 32: Cyclische Voltammogramme von PdXNi/C (X = 5, 3, 1) in entgaster 0,5 M KOH Lösung von 
0,1 bis 1,2 VRHE bei einer Scanrate von 20 mV s
-1
. 
Zusammenfassend zeigen die potentiodynamischen Messungen im Grundelektrolyten schon einen starken 
Einfluss der Mischmetalle auf den Pd-basierten Katalysator. Für Ru- und Rh-modifizierte Katalysatoren 
gilt, dass die H-Adsorption supprimiert wird, während die OHads-Bildung und -Stabilität unterstützt wird. 
Beide Faktoren bilden die Grundlage für eine erhöhte Aktivität gegenüber der Methanoloxidation, da 
OHads direkt an den Reaktionsschritten der Methanoloxidation wie Dehydrierung von Methanoladsorbaten 
und Oxidation von COads beteiligt ist und Hads als mögliche Katalysatoroberflächeninhibitoren bei niedri-
geren Potentialen entfernt werden. Ag- und Ni-modifizierte Katalysatoren zeigen im Gegensatz dazu eine 
starke Pd-Charakteristik, unabhängig vom Verhältnis zwischen Mischmetall und Pd. Da aus der Literatur 
bekannt ist, dass Ag/C und Ni/C schon bei niedrigen Potentialen eine Belegung mit OHads aufweisen 
(s.o.), kann trotzdem davon ausgegangen werden, dass die oxophilen Metalle OHads für die Methanoloxi-
dation bereitstellen können. 
7.2.1.2. Elektrochemische Methanoloxidation an Pd/C und Pt/C 
Die potentiodynamischen Untersuchungen der Vergleichsmaterialien Pd/C und Pt/C (kommerzieller Ka-
talysator, HiSPEC 3000) in methanoliger, alkalischer Elektrolytlösung geben Aufschluss über die grund-
sätzliche elektrokatalytische Aktivität dieser Metalle gegenüber der Methanoloxidation. In Abbildung 33 
sind die entsprechenden Cyclovoltammogramme gezeigt und für beide Katalysatoren ist ein breiter Oxi-
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dationspeak im anodischen Strom-Spannung-Verlauf zu sehen. Die Onset-Potentiale betragen 0,475 V 
und 0,585 V für Pt/C und Pd/C. Platin erreicht im Peakmaximum eine höhere Massenstromdichte von 
670 mA mgPt
-1
 (bei 0,888 V) als Pd/C mit 544 mA mgPd
-1
 (bei 0,903 V). Diese deutlichen Unterschiede 
sind auch schon aus der Literatur bekannt [24,100] und unterstreichen die Notwendigkeit, Vorgänge, die 
an Pd-basierten Katalysatoren ablaufen, besser zu verstehen und diese dementsprechend zu verbessern. 
 
Abbildung 33: Cyclische Voltammogramme von Pd/C und kommerziellem Pt/C Katalysator in entgaster 
0,5 M KOH + 0,5 M CH3OH Lösung von 0,1 bis 1,2 VRHE bei einer Scanrate von 20 mV s
-1
. 
Potentiostatische Messungen bei einem konstanten Potential von 0,7 V (Abb. 34) stellen das elektrokata-
lytische Verhalten von Pd/C und Pt/C unter stationären Bedingungen dar und gelten als weitaus aussage-
kräftiger als potentiodynamische Messungen, bei denen kapazitive Ströme, hervorgerufen durch Doppel-





Abbildung 34: Chronoamperometrische Kurven von Pd/C und kommerziellem Pt/C Katalysator in entgaster 
0,5 M KOH + 0,5 M CH3OH Lösung bei 0,7 VRHE für 1000 s. 
Während der ersten Sekunden der chronoamperometrischen Messung kommt es zur Entladung der Dop-
pelschicht sowie der Oxidation von auf der Katalysatoroberfläche vorhandenen Adsorbaten, was zu einem 
scharfen Abfall des gemessenen Stroms führt. Danach wird der Oxidationsstrom, verursacht durch Um-
wandlung von Methanol an der Arbeitselektrode, aufgezeichnet. Es ist aus Abbildung 34 ersichtlich, dass 
Pd/C deutlich geringere Ströme durch die Methanoloxidation verursacht als Pt/C. Am Ende der Messung 
beträgt die Massenstromdichte für Pd/C 47 mA mgPd
-1
. Für Pt/C ist die Massenstromdichte am Ende der 
Messung um das 4,75-fache höher mit 222 mA mgPt
-1
. 
Sowohl in potentiodynamischen als auch potentiostatischen Messungen zeigt Pt/C eine deutlich höhere 
katalytische Aktivität als Pd/C. 
7.2.1.3. Elektrochemische Methanoloxidation an kohlenstoffgeträgerten Mischmetallen (Ru/C, 
Rh/C, Ag/C, Ni/C) 
Die potentiodynamischen Untersuchungen der Methanoloxidation an den puren Mischmetallen sind in 
Abbildung 35 gezeigt. Ru/C zeigt keinerlei Aktivität in CV-Experimenten für die Methanoloxidation. Der 
Strom-Spannung-Verlauf ist mit dem in Grundelektrolyt (Abb. 28) identisch, was dafür spricht, dass Me-





Abbildung 35: Cyclische Voltammogramme von M/C (M = Ru, Rh, Ag, Ni) Katalysatoren in entgaster 0,5 M 
KOH + 0,5 M CH3OH Lösung von 0,1 bis 1,2 VRHE bei einer Scanrate von 20 mV s
-1
. 
Für die restlichen Metalle können Methanoloxidationspeaks beobachtet werden. Die elektrochemische 
Aktivität nimmt in der Reihe Ag/C < Ni/C < Rh/C zu. Allerdings sind die gemessenen Oxidationsströme 
relativ gering. Für Rh/C liegt das Peakmaximum bei 0,792 V, für Ni/C bei 0,630 V und für Ag/C bei 




Chronoamperometrische Messungen geben wie zuvor einen Einblick in die katalytische Aktivität im sta-
tionären Zustand und sind in Abbildung 36 gezeigt. 
 
Abbildung 36: Chronoamperometrische Kurven von M/C (M = Ru, Rh, Ag, Ni) Katalysatoren in entgas-
ter 0,5 M KOH + 0,5 M CH3OH Lösung bei 0,7 VRHE für 1000 s. 
Im stationären Zustand zeigen alle Metalle keine signifikante Aktivität gegenüber der Methanoloxidation. 
Am Ende der Messung beträgt die Massenstromdichte für alle Metalle deutlich unter 5 mA mgMetall
-1
. Da 
die Metalle oxophil sind (s. Kap. 7.2.1.1), führt eine dauerhaft angelegte Spannung von 0,7 V rasch zu 
einer Katalysatorvergiftung, bei der die Oberfläche mit stark gebundenen OHads, welche die Adsorption 
von Methanol verhindern, inhibiert ist. 
7.2.1.4. Onset-Potentiale und Massenstromdichten der Bulkoxidation von Methanol an PdM/C 
Aus elektrochemischen Messmethoden, wie CV und CA, in methanolhaltigen Elektrolyten, wird im Fol-
genden über Kennwerte, wie das Onset-Potential (Eon) oder die Massenstromdichte, die elektrochemische 
Aktivität der Katalysatoren bezüglich der Methanoloxidation im Alkalischen evaluiert. Die vollständigen 
Daten sind einer detaillierten Tabelle im Anhang (Nr. 13) zu entnehmen. 
Die Cyclovoltammogramme und chronoamperometrischen Kurven für PdXRu/C aus Messungen in 0,5 M 





Abbildung 37: Cyclovoltammetrische (oben) und chronoamperometrische (unten) Kurven für PdXRu/C 




Alle Katalysatoren mit Ru als Mischmetall besitzen deutlich niedrigere Onset-Potentiale als Pd/C (100 – 
150 mV niedriger). Im Vergleich mit dem Benchmark-Katalysator Pt/C zeigen Pd5Ru/C und Pd3Ru/C ein 
niedrigeres Onset-Potential und signifikant höhere Stromdichten sowohl in potentiodynamischen wie 
auch in potentiostatischen Experimenten. Die Massenstromdichte für Pd3Ru/C am Ende der chronoampe-
rometrischen Messung ist mit 438 mA mgPd
-1






Ru selbst gänzlich inaktiv für die Methanoloxidation ist (s. Abb. 35 & 36), ist davon auszugehen, dass Ru 
im Mischkatalysator die Rolle eines OHads-Promotors annimmt. 
Während für PdXRu/C Katalysatoren ein Oxidationspeak durch die Umsetzung von Methanol an der 
Elektrode zu registrieren ist, sind für die Methanoloxidation an der Oberfläche von PdXRhY/C mit zuneh-
mendem Rh-Anteil zwei Peaks beobachtbar (Abb. 38). Für PdRh/C ist der zusätzliche vorgelagerte Peak 
als Schulter bei 0,625 V erkenntlich. In PdRh3/C sind die beiden Peaks getrennt. Dies spricht dafür, dass 
entweder zwei verschiedene Reaktionen in den jeweiligen Potentialbereichen ablaufen oder verschiedene 
elektrokatalytisch aktive Zentren für die Methanoloxidation für die Peakseparation verantwortlich sind. 
PdRh/C zeigt ein niedrigeres Peakmaximum wie Pd3Rh/C, aber ein niedrigeres Onset-Potential und eine 
höhere Massenstromdichte bei konstantem Potential von 0,7 V. Beide Katalysatoren besitzen eine höhere 






Abbildung 38: Cyclovoltammetrische (oben) und chronoamperometrische (unten) Kurven für PdXRhY/C 
(X =  3, 1; Y = 1, 3)  Katalysatoren in entgaster 0,5 M KOH + 0,5 M CH3OH Lösung; CA: 0,7 V für 
1000 s; CV: 20 mV s
-1
. 
Abbildung 39 zeigt die Strom-Spannung- und Strom-Zeit-Verläufe für PdXAgY/C Katalysatoren für die 
Methanoloxidation im Alkalischen. Im Vergleich zu PdXRu/C und PdXRhY/C Katalysatoren sind die von 
PdXAgY/C erreichten Massenstromdichten weniger hoch mit 661 mA mgPd
-1
 als höchstem Wert unter den 




der hier untersuchten Katalysatoren. Die Massenstromdichte im stationären Zustand beträgt für PdAg/C 
172 mA mgPd
-1
, was zwar geringer als der Wert für Pt/C, aber mehr als 3-fach höher als für Pd/C ist. 
 
 
Abbildung 39: Cyclovoltammetrische (oben) und chronoamperometrische (unten) Kurven für PdXAgY/C 
(X =  3, 1; Y = 1, 3)  Katalysatoren in entgaster 0,5 M KOH + 0,5 M CH3OH Lösung; CA: 0,7 V für 
1000 s; CV: 20 mV s
-1
. 
Wie in Abbildung 40 zu sehen, nehmen die Massenstromdichten mit höherem Pd-Anteil in Ni-
Mischkatalysatoren zu. Des Weiteren nimmt das Onset-Potential mit höherem Pd-Anteil ab. Daraus er-
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schließt sich, dass Pd5Ni/C mit einer Massenstromdichte von 178 mA mgPd
-1
 aus CA-Messungen und 




Abbildung 40: Cyclovoltammetrische (oben) und chronoamperometrische (unten) Kurven für PdXNi/C 







Im Vergleich zu in der Literatur kürzlich publizierten Werten, zeigen die hier gezeigten Katalysatoren 
höhere Massenstromdichten und niedrigere Onset-Potentiale. Zum Beispiel erreichten Zalineeva et al. in 
CV-Experimenten eine Massenstromdichte von knapp über 800 mA mgPd
-1
 für einen PdSn/C Katalysator 
für die Methanoloxidation in alkalischem Medium [220]. In einer weiteren Studie derselben Gruppe wur-
de ein Wert von 750 mA mgPd
-1
 für einen PdIn-Katalysator gefunden [32]. Diese Werte werden von 
Pd3Ru/C und Pd3Rh/C mit Werten ~ 1 A mgPd
-1
 übertroffen. Bei konstantem Elektrodenpotential zeigen 
PdRh, Pd5Ru/C und Pd3Ru/C besonders hohe Massenstromdichten mit 284 mA mgPd
-1
, 414 mA mgPd
-1
 
und 438 mA mgPd
-1
. Die erreichten Onset-Potentiale sind vergleichbar mit denen von Pd-Metalloxid-
Mischkatalysatoren, wie z.B. Pd-Co3O4/C [25,26].  
Eine merkliche Erhöhung der katalytischen Aktivität gegenüber der Elektrooxidation von Methanol im 
Vergleich zu Benchmark- (Pt) und state-of-the-art-Materialien konnte demnach gezeigt werden. 
7.2.1.5. Vergiftungsraten der Katalysatoren während der Bulkoxidation von Methanol an Pt/C, 
Pd/C und PdM/C 
Für alle Katalysatoren wird in potentiostatischen Messungen (Abb. 34 & 37 – 40) über den zeitlichen 
Verlauf eine Abnahme der Massenstromdichte registriert. Da für alle Katalysatoren Cyclovoltammo-
gramme vor und nach der chronoamperometrischen Messung aufgezeichnet wurden und keine Abnahme 
der Massenstromdichte gefunden wurde, wird daraus geschlossen, dass der via CA gezeigte Verfall durch 
die Vergiftung des Katalysators mit stark adsorbierten Spezies (COads, CHXOads oder auch OHads) zustande 
kommt und nicht durch Korrosion des Kohlenstoffträgers oder Ähnlichem. Diese Inhibierung des Kataly-
sators ist zwar reversibel, dennoch ist sie nicht erwünscht. Zur Evaluierung dieses Effektes und wie 
Mischmetalle diesen beeinflussen, wird der prozentuale Massenstromdichteverfall iVerf eingeführt, wel-
cher sich aus dem Verhältnis zwischen der bei 1000 s gemessenen Massenstromdichte i1000 und der bei 
100 s gemessenen Massenstromdichte i100 berechnet: 
  𝑖𝑉𝑒𝑟𝑓 = 100 −
𝑖1000
𝑖100
∙ 100  (46) 
Abbildung 41 zeigt iVerf in Abhängigkeit von der Katalysatorzusammensetzung. Dabei ist mit einem Pd-




Abbildung 41: Abhängigkeit zwischen der Vergiftungsrate (aus CA Untersuchungen) und der Katalysa-
torzusammensetzung. 
Die niedrigsten Werte für den Verlust der Massenstromdichte erhält man bei hohen Pd-Anteilen von ca. 
75 %. Obwohl Pd selbst mit 37,2 % und die M/C Proben ebenfalls hohe Verluste zeigen, werden durch 
die Mischung der Metalle deutlich niedrigere Verluste erhalten. Die niedrigsten Werte erreichten Pd3Ru/C 
und Pd3Ni/C mit 15,8 % und 14,1 %. Während für diese Katalysatoren die Verluste stark mit steigendem 
Mischmetall ansteigen, zeigen PdAg/C und PdRh/C mit einem Pd:M-Verhältnis von 1:1 noch Werte um 
ca. 20 %, welche deutlich niedriger als für Pd/C alleine liegen. Von einem synergistischen Effekt zwi-
schen dem Mischmetall und Pd bezüglich Vergiftungseffekten kann demnach ausgegangen werden. Im 
Vergleich mit kommerziellem Pt/C Katalysator, welcher einen Wert von 9,6 % aufweist, kann allerdings 
kein PdM/C Katalysator konkurrieren.  
7.2.1.6. Optimierung der Zusammensetzung von PdM/C Katalysatoren 
In dieser Arbeit steht vor allem die Evaluierung des Einflusses verschiedener Metalle (M = Ag, Ni, Rh, 
Ru) auf die Elektrokatalyse von Methanol an Pd-basierten Metallpartikeln im Fokus. Da das Verhältnis 
von Pd zu M wie gezeigt einen großen Einfluss auf die elektrokatalytische Aktivität hat, wird für jedes 
Metall der PdM/C Katalysator mit den besten Eigenschaften aus den zuvor in diesem Kapitel gezeigten 
Ergebnissen für tiefergehende Untersuchungen (DEMS, usw.) ausgewählt. 
In Abbildungs 42 ist die Massenstromdichte am Ende der potentiostatischen Messungen (i1000) gegen den 




PdXRhY/C bei einem 1:1 Verhältnis die höchsten Massenstromdichten erreicht werden. Für PdXNi/C be-
sitzt Pd5Ni/C den höchsten Wert und für PdXRu/C ist es Pd3Ru/C. 
 
Abbildung 42: Abhängigkeit zwischen der Massenstromdichte aus chronoamperometrischen Messungen 
und der Katalysatorzusammensetzung. 
Die Massenstromdichte ist allerdings nicht der einzige Faktor, der berücksichtigt werden muss. Ein mög-
lichst niedriges Onset-Potential wird angestrebt, da dies zu niedrigeren Reaktionsverlusten in der Brenn-




Abbildung 43: Abhängigkeit zwischen dem Onset-Potential aus cyclovoltammetrischen Messungen und 
der Katalysatorzusammensetzung. 
Für PdRh/C und PdAg/C sind die Onset-Potentiale für Ag- bzw. Rh-Mischkatalysatoren am niedrigsten. 
Da für diese Katalysatoren außerdem sowohl die Massenstromdichten am höchsten und der Abfall der 
Massenstromdichte über die Zeit (iVerf, Abb. 41) am geringsten ist, werden PdAg/C und PdRh/C in weite-
ren Experimenten tiefergehend untersucht. Für PdXNi/C zeigt Pd5Ni/C die besten Eigenschaften mit dem 
geringsten Eon, mit dem höchsten i1000 und mit einem mit Pd3Ni/C vergleichbarem iVerf. Unter PdXRu/C 
Katalysatoren wird Pd3Ru/C tiefergehend untersucht, da dieser Katalysator den in dieser Studie höchsten 
Wert für i1000, einen geringeres Eon als jeder PdXNi/C Katalysator und den kleinsten Wert für iVerf der 
PdXRu/C Katalysatoren aufweist. 
7.2.2. Untersuchungen in der DEMS-Durchflusszelle 
Die Untersuchung der elektrochemischen Methanoloxidation an den verschiedenen Katalysatoren mittels 
DEMS ist ein Kernaspekt dieser Arbeit, weil hierdurch wesentliche Erkenntnisse über die Reaktionspro-
dukte, Adsorbatspezies und Vergiftungserscheinungen in Abhängigkeit vom Oxidationspotential erlangt 
werden. Deshalb werden in diesem Kapitel die DEMS-Ergebnisse für die vorher ausgewählten Katalysa-
toren (Pd3Ru/C, PdRh/C, PdAg/C und Pd5Ni/C) im Vergleich zu Pd/C und kommerziellem Pt/C darge-
legt. 
7.2.2.1. COads-Stripping Untersuchungen an monometallischen M/C Katalysatoren 
Die oxidative Entfernung von auf der Katalysatoroberfläche adsorbiertem Kohlenstoffmonoxid ist ein 




z.B. COads oder CHXOads, katalytisch aktive Zentren blockieren und so die Methanoloxidation hemmen 
[221,222]. Um zu untersuchen, wie die einzelnen Mischmetalle Pd in der Fähigkeit, COads zu oxidieren, 
beeinflussen, wird im Folgenden zuerst dargelegt, inwiefern die ausgesuchten Metalle ohne Anwesenheit 
von Pd befähigt sind, CO zu adsorbieren und zu oxidieren.  
In Abbildung 44 sind die COads-Stripping-Voltammogramme von Pd/C, PtC und allen kohlenstoffgeträ-
gerten Mischmetallen zusammen mit den im DEMS-Aufbau erhaltenen MS Signalen für die Produktion 
von CO2 gezeigt.  
Für Pd/C erhält man einen für Pd typischen COads-Stripping-Scan mit einem scharfen Oxidationspeak mit 
einem Maximum bei 0,78 V, der einen vorgelagerten, leichten Stromanstieg ab einem Potential von ca. 
0,57 V zeigt [145,148,149]. Korrespondierend zu dem vorgelegten Stromanstieg, beginnt auch die Bil-
dung von CO2. Dies bedeutet, dass Pd/C erst ab einem Potential von 0,57 V fähig ist, COads von der Kata-
lysatoroberfläche zu entfernen. Der höchste Ionenstrom für das Signal von CO2 wird ebenfalls bei einem 
Potential von 0,78 V gemessen. Die COads-Bedeckung beträgt 0,74 und stimmt näherungsweise mit dem 
Literaturwert überein (θCO = 0,75) [223]. 
Pt/C zeigt ebenfalls ein für Pt typisches COads-Stripping-Voltammogramm im alkalischen Medium [143]. 
Das Maximum des COads-Oxidationspeaks ist bei einem Potential von 0,67 V erreicht. Dem Peak ist eine 
Schulter vorgelagert. Die Entstehung von CO2 kann für Pt/C schon ab einem Potential von 0,32 V beo-
bachtet werden. Im Vergleich zu Pd/C ist es Pt/C also bei deutlich niedrigeren Potentialen möglich, COads 
zu oxidieren, was die ebenfalls deutlich niedrigere Vergiftungsrate (iVerf in Kap. 7.2.1.5) von Pt/C gegen-




Abbildung 44: COads-Stripping-Voltammogramme für M/C Katalysatoren (M = Pt, Pd, Ru, Rh, Ag, Ni) in 
0,5 M KOH Elektrolyt bei 20 mV s
-1




Die anderen Metalle zeigen je nach Metall unterschiedliches Verhalten in Bezug auf die Adsorption und 
oxidative Entfernung von CO. 
Ru/C zeigt einen COads-Oxidationspeak bei 0,52 V, gefolgt von einem Bereich, in dem der Strom im Ver-
gleich zum zweiten Scan leicht erhöht ist. Ein ähnliches Verhalten wurde von Gutierrez et al. im Alkali-
schen für ein Ruthenium-Blech gezeigt [150]. Die CO2-Entwicklung startet für Ru/C bei 0,42 V und hält 
an bis 1,13 V. Diese Beobachtung und die im Vergleich zu Pd/C oder Pt/C relativ niedrigen Oxidations-
ströme deuten auf eine träge COads-Oxidationsreaktion für Ru/C hin. Aus temperaturabhängigen Messun-
gen der Methanoloxidation an Ruthenium im Sauren ist bekannt, dass die Reaktion eine starke Abhängig-
keit von der Temperatur zeigt [224]. Die träge COads-Oxidationsreaktion an Ru liefert dafür eine Erklä-
rung. Nichtsdestotrotz ist die Bildung von CO2 und damit der Start der COads-Oxidationsreaktion für Ru-
thenium um 0,15 V niedriger als für Pd/C. Es ist aufgrund der Oxophilie von Ru davon auszugehen, dass 
nicht die gesamte Oberfläche mit CO besetzt wird, da dies durch vorhandene adsorbierte-O-Spezies ver-
hindert wird (siehe auch Kap. 7.2.1.1).  
Ag/C besitzt keinen COads-Oxidationspeak im Stripping-Scan. Eine CO2-Entwicklung ist ebenfalls nicht 
detektierbar. Beide Beobachtungen führen zu der Annahme, dass CO im alkalischen Medium nicht auf 
Ag/C adsorbieren kann. Diese Annahme wird durch eine Studie von Orozco et al. gestützt, welche die 
COads-Oxidationsreaktion an polykristallinem Silber im Sauren und Alkalischen behandelte. Während im 
Sauren COads-Oxidationspeaks mittels CV aufgezeichnet werden konnten, wurde Gleiches in 0,1 M 
NaOH Lösung nicht gefunden [155]. In Kombination mit den in Kap. 7.2.1.1. dargelegten Studien über 
die OH-Adsorption an Ag im Alkalischen kann davon ausgegangen werden, dass im Alkalischen eine 
CO-Adsorption an Silber nicht möglich ist, da die Metalloberfläche mit stark gebundenen OHads besetzt 
ist, welche die CO-Adsorption blockieren. 
Für Rhodium wird im COads-Stripping-Voltammogramm ein einzelner Peak mit einem Maximum bei 
0,58 V festgestellt. Dazu passend entsteht CO2 ab einem Potential von 0,39 V mit einem Maximum im 
Ionenstrom bei 0,60 V. Auch hier stimmt das Voltammogramm mit der Literatur überein [154]. Der Be-
ginn der Oxidation von COads ist an Rh/C im Vergleich zu Pd/C um 0,17 V zu niedrigeren Potentialen 
verschoben. 
Nickel zeigt die COads-Oxidation betreffend ein ähnliches Verhalten wie Ru/C mit einem Peak bei 0,51 V, 
dessen faradayscher Strom niedriger im Vergleich zu Rh/C, Pd/C oder Pt/C ist. Im Gegensatz zu Ru/C 
wird eine CO2-Entwicklung allerdings nur im Bereich zwischen 0,34 V und 0,66 V registriert. Da aus 
Kapitel 7.2.1.1 bekannt ist, dass Nickel ähnlich wie Ag auch bei niedrigen Potentialen mit OHads bedeckt 
ist, wird aus dem niedrigen faradayschen Strom für die COads-Oxidation geschlossen, dass entweder nur 
ein Teil der Nickeloberfläche für die Adsorption von CO zur Verfügung steht oder CO nur zu geringem 
Maße an Nickelhydroxiden bzw. -oxiden adsorbiert wird. 
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Zusammenfassend kann für die Metalle Rh, Ru und Ni bezüglich der Oxidation von COads festgestellt 
werden, dass die Oxidationsreaktion bei niedrigeren Potentialen abläuft als für Pd. Ag zeigt als einziges 
Metall keine Anzeichen für die Adsorption von CO. 
7.2.2.2. COads-Stripping Untersuchungen an bimetallischen PdM/C Katalysatoren 
Die Oxidation von adsorbiertem CO auf den Oberflächen der PdM/C Katalysatoren resultiert in Cyclo-
voltammogrammen, die, wie in Abbildung 45 zu sehen, stark von dem Verhalten von Pd/C abweichen. 
 
Abbildung 45: COads-Stripping-Voltammogramme für Pd3Ru/C, PdRh/C PdAg/C und Pd5Ni/C in 0,5 M 
KOH Elektrolyt bei 20 mV s
-1
 und korrespondierende MS Signale für die Entwicklung von CO2. 
Die Oxidation von COads kann für Pd3Ru/C in zwei Potentialregionen eingeteilt werden: Die Erste reicht 
von 0,5 bis 0,8 V und beinhaltet einen Peak bei 0,73 V, welcher eine vorgelagerte Schulter bei 0,63 V 
zeigt. Der zweite Bereich schließt sich dem ersten an und reicht bis 1,15 V. Dieser Potentialbereich zeigt 




COads-Oxidation beobachtet wird, wird dieser Peak dem Ru zugesprochen. Der erste Potentialbereich 
zeigt ein Mischverhalten zwischen Pd und Ru mit einem Start für die CO2-Entwicklung zwischen der von 
Pd/C und Ru/C. Aus diesen Beobachtungen wird geschlossen, dass die breiten COads-Stripping-Peaks von 
verschiedenen Metallanordnungen mit unterschiedlichen elektrokatalytischen Aktivitäten rühren: Pd-Pd, 
Pd-Ru und Ru-Ru. Diese Beobachtung stimmt mit den Erkenntnissen von Fisher et al. überein, die PdRu-
Legierung mittels COads-Stripping- und Voltammetrieexperimenten im Sauren untersuchten und fanden, 
dass diese Legierungen im Gegensatz zu PtRu, welches homogene Verteilung von Pt und Ru zeigt, Pd-
reiche und Ru-reiche Bereiche auf der Oberfläche besitzen [225]. Daher sind die verschiedenen reaktiven 
Zentren für die Entfernung von COads verantwortlich. Das niedrigere Onset-Potential für das COads-
Stripping auf Ru/C im Vergleich zu Pd/C deutet darauf hin, dass in Pd3Ru/C bei niedrigen Potentialen 
zuerst CO auf Ru in Nachbarschaft zu Ru oxidiert wird. Da diese Reaktion träge ist (vgl. COads-Oxidation 
an Ru/C), findet sie auch noch bei hohen Potentialen (0,80 bis 1,15 V) statt. Wird COads von der Ru-
Oberfläche entfernt, steht Ru unmittelbar für die Bildung von Sauerstoffspezies zur Verfügung, die dann 
die Oxidation von auf Pd adsorbiertem CO unterstützen (vgl. Gleichung 17). Dieser Effekt wird auch 
bifunktioneller Effekt genannt [226]. Neben diesem Effekt führen durch Ru hervorgerufene elektronische 
Effekte, die die Bindung zwischen Pd und CO schwächen, dazu, dass auf der Pd-Oberfläche befindliche 
COads bei niedrigeren Potentialen entfernt werden können. Dies wurde durch Hartmann et al. durch Tem-
peratur-programmierte Desorptions- (TPD) und Infrarot-Reflexions-Absorptions-Spektroskopie-Versuche 
(IRAS) zur CO-Adsorption an PdRu/Ru(0001) nachgewiesen [227]. Beide Effekte erklären die Verschie-
bung des Oxidationspeaks von COads an Pd in Pd3Ru/C zu kleineren Potentialen (von 0,78 V für Pd/C zu 
0,73 V für Pd3Ru/C). Die Adsorbatbedeckung beträgt θCO = 0,64 für Pd3Ru/C, was niedriger ist als für 
Pd/C.  
Unter Berücksichtigung, dass Ag/C selbst keine CO-Adsorbate in COads-Stripping-Versuchen auf der 
Oberfläche zeigt, ist die stark veränderte Form des COads-Stripping-Scans von PdAg/C im Vergleich zu 
Pd/C ebenfalls als bifunktioneller Effekt (Bereitstellung von OHads) zu bewerten. Wieder kann der COads-
Oxidationsstrom in zwei Potentialbereiche aufgeteilt werden: Im ersten Bereich (0,30 bis 0,75 V) startet 
die CO2-Entwicklung bei etwa 0,30 V niedrigerem Potential als bei Pd/C und das faradaysche Stromsig-
nal zeigt einen breiten Oxidationspeak, der eine Plateau-ähnliche Form zeigt. Aus der Plateau-Form des 
Oxidationspeaks wird gefolgert, dass dieser aus der Überlagerung zweier Oxidationspeaks resultiert. Der 
zweite Oxidationsbereich startet bei Potentialen > 0,75 V und endet bei 1,15 V. Da für beide Potentialbe-
reiche eine CO2-Entwicklung zu beobachten ist, wird daraus geschlossen, dass diese nur der oxidativen 
Entfernung von COads entsprechen. Obwohl aus den XRD-Untersuchungen hervorgeht, dass PdAg/C als 
homogene Legierung vorliegt, muss aus den in COads-Stripping-Versuchen beobachteten Peaks geschlos-
sen werden, dass drei verschiedene reaktive Zentren für das Stromsignal verantwortlich sind, welche 
durch Pd-reiche und Ag-reiche Domänen hervorgerufen werden. Diese Domänen können durch Pha-
senentmischung entstehen, die durch potentiodynamische Belastung der Katalysatoren und daraus folgen-
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der Adsorption von CO oder Sauerstoffspezies induziert wird. Der Effekt der adsorbatinduzierten Ober-
flächenphasenentmischung von Pd-Ag-Legierungen wurde von Kitchin et al. mittels atomistisch-
thermodynamischer Simulation am Beispiel von PdAg3 nachgewiesen [228]. Da für die hier gezeigten 
Untersuchungen hohe Potentiale (bis zu 1,3 V) benutzt werden, kann diese Sauerstoffadsorbat-induzierte 
Phasenentmischung für PdAg/C unter Berücksichtigung, dass Ag selbst kein CO adsorbiert, zu folgenden 
reaktiven Zentren führen: PdOHads-PdCOads-PdOHads, PdOHads-PdCOads-AgOHads und AgOHads-PdCOads-AgOHads. Da 
Ag bei niedrigen Potentialen OH-Adsorbate auf der Metalloberfläche besitzt, wird COads bei niedrigen 
Potentialen zuerst an Pd-Zentren oxidiert, die in Ag-Nachbarschaft sind. Mit steigendem Potential wird 
zunehmend COads an reaktiven Zentren oxidiert, die Pd in Nachbarschaft haben, was zu den verschiede-
nen Peaks im COads-Stripping-Scan führt. Im Fall von PdAg/C ist im Vergleich zu Pd/C weniger CO an 
die Katalysatorfläche adsorbiert (θCO = 0,62). Im Vergleich zu Pd/C führen die geringe CO-
Adsorbatbedeckung und die niedrigeren COads-Oxidationspotentiale zu der in CV-Untersuchungen nied-
rigeren Vergiftungsrate für PdAg/C (iVerf, Pd/C = 37,2 % vs. iVerf, PdAg/C = 19,9 %). 
Die Oxidation von COads an PdRh/C resultiert in einem Oxidationspeak, dessen Maximum mit 0,61 V 
zwischen dem von Rh/C (0,59 V) und Pd/C (0,78 V) liegt. Die CO2-Entwicklung startet wie bei Rh/C bei 
0,39 V und hat einen maximalen Ionenstrom bei 0,61 V. PdRh/C wird stark von der Rhodium-
Charakteristik beeinflusst, was folglich zu einer höheren Beständigkeit gegen COads-induzierte Vergiftung 
führt. Die CO-Adsorbatbedeckung ist für PdRh/C mit 0,73 ähnlich hoch wie für Pd/C. Christofferson et 
al. zeigten in einer DFT Studie, dass Rh wie Ru die Bindung zwischen CO und Pd über den elektroni-
schen Effekt schwächt [229]. Dies erklärt das vielversprechende Verhalten bezüglich der COads-Oxidation 
an PdRh/C. 
Pd5Ni/C zeigt zwei klar voneinander separierte Oxidationspeaks im COads-Stripping-Voltammogramm. 
Die Peaks liegen bei 0,49 V und 0,73 V und eine entsprechende CO2-Entwicklung ist zu beobachten. 
Durch Abgleich der COads-Stripping-Scans von Ni/C und Pd/C mit dem von Pd5Ni/C lässt sich der erste 
Peak bei 0,49 V Nickel und der zweite Peak Palladium zuordnen. Der Palladium-Peak ist dabei leicht zu 
kleineren Potentialen verschoben (0,73 V vs. 0,78 V), was durch die Interaktion zwischen OHads auf Ni 
und COads auf Pd erklärt wird. Die Adsorbatbedeckung liegt bei 0,74 und ist in der gleichen Größenord-
nung wie für Pd/C. 
Abschließend wird für die Pd-basierten Mischkatalysatoren festgestellt, dass alle Katalysatoren die Oxi-
dation von COads positiv beeinflussen, indem sie fähig sind, COads durch Bereitstellen von OHads für Pd 
(bifunktioneller Effekt) bei kleineren Potentialen als Pd/C zu oxidieren. Für Rh- und Ru-modifizierte 
Katalysatoren kommt hinzu, dass aus der Literatur bekannt ist, dass sie die Bindung zwischen Pd und CO 




7.2.2.3. Untersuchung der Bulkoxidation von Methanol an Pt/C, Pd/C und PdM/C 
Während der elektrochemischen Oxidation von Methanol an einem Katalysator in alkalischem Medium 
entstehen, wie in Kap. 1.2.2 gezeigt, verschiedene Produkte mit unterschiedlichen Faraday-Effizienzen. 
Grundsätzlich ist eine komplette Umsetzung des Methanols in CO2 gewünscht, da so der Brennstoff am 
effizientesten genutzt wird. Der DEMS-Aufbau ermöglicht die Analyse der Reaktionsprodukte CO2 und 
HCOOCH3 während der Methanoloxidation. 
Im DEMS-Aufbau aufgenommene cyclische Voltammogramme in der Anwesenheit von Methanol zeigen 
für Pd/C und Pt/C einen ähnlichen Verlauf wie in der 3-Elektroden-Halbzellanordnung mit stehendem 
Elektrolyt (siehe Abbildung 33 & 46). Im Vergleich zu Pd/C oxidiert Pt/C Methanol bei niedrigeren Po-
tentialen und erreicht dabei höhere Massenstromdichten. Durch Aufzeichnen der Ionenströme der Signale 
m/z = 44 und m/z = 60 wird die Entwicklung der Reaktionsprodukte CO2 und HCOOCH3 am Katalysator 
in Abhängigkeit vom Oxidationspotential verfolgt. Im Folgenden wird die Produktverteilung während der 
Methanoloxidation qualitativ besprochen. Eine quantitative Betrachtung liefert die Berechnung der CO2-
Stromeffizienz aus potentiostatischen Untersuchungen in Kap. 7.2.2.4.  
Für Pt/C wird mit Anstieg des faradayschen Stroms bei 0,45 bis 0,50 V auch ein deutlicher Anstieg des 
Ionenstroms beider Reaktionsprodukte (CO2 und HCOOCH3) registriert. Dasselbe gilt für Pd/C, jedoch 
ist hier sowohl der Oxidationsstrom als auch der Start der Produktion von CO2 und HCOOCH3 um 0,10 
bis 0,15 V zu höheren Potentialen verschoben. Sowohl für Pt/C als auch für Pd/C kann keine signifikante 
potentialabhängige Selektivität für eines der hier aufgezeichneten Produkte gefunden werden. Für Pt/C 
kann im Peak des Ionenstroms mit 36 pA im Vergleich zu Pd/C (13 pA) ein deutlich höherer Ionenstrom 
für HCOOCH3 gemessen werden. Da das MS Signal für HCOOCH3 nicht, wie es für CO2 der Fall ist, 
durch eine bekannte selektive elektrochemische Reaktion kalibrierbar ist, kann dieser Unterschied nicht 
quantifiziert werden, jedoch liefert der höhere Ionenstrom ein Indiz für ein stärkere Entwicklung von 
HCOOCH3 an Platin. Während der Ionenstrom von HCOOCH3 für Pt/C höher ist, ist er im Fall von CO2 
deutlich niedriger als bei Pd/C (530 pA bei 0,8 V für Palladium vs. 230 pA bei 0,7 V für Platin). In Stu-
dien der Forschungsgruppe um H. Baltruschat wurde die Bildung von HCOOCH3 an Platin in Saurem 
Medium mittels DEMS untersucht. In diesen Studien wurde die HCOOCH3-Bildung ab einem Potential 
von ~0,6 V registriert. Außerdem wurde gezeigt, dass HCOOCH3 durch einen nucleophilen Angriff von 
Methanol an auf Pt adsorbierter CHO-Spezies (vgl. Abb. 2) entsteht [81,82]. Dass der Start der Entste-
hung von HCOOCH3 im Alkalischen verglichen mit dem Sauren um ~0,1 V zu niedrigerem Potential 
verschoben ist, ist unter anderem durch eine höhere Aktivität des im Alkalischen auftretenden deproto-




Abbildung 46: Cyclische Voltammogramme für Pd/C und Pt/C in 0,5 M KOH + 0,1 M CH3OH Lösung bei 
20 mV s
-1
 und korrespondierende MS Signale für die Entwicklung von CO2 (m/z = 44) und HCOOCH3 
(m/z = 60). 
Die elektrochemische Methanoloxidation in CV-Experimenten an PdM/C Katalysatoren ist in Abbildung 
47 gezeigt. Wie zuvor ist die Reaktionsproduktentwicklung abhängig vom Potential ebenfalls gezeigt. Im 
Folgenden wird der Einfluss der Mischmetalle auf die Produktverteilung der Methanoloxidation an 





Abbildung 47: Cyclische Voltammogramme für Pd3Ru/C, PdRh/C PdAg/C und Pd5Ni/C in 0,5 M KOH + 
0,1 M CH3OH Lösung bei 20 mV s
-1
 und korrespondierende MS Signale für die Entwicklung von CO2 (m/z = 
44) und HCOOCH3 (m/z = 60). 
Der Methanoloxidationspeak für Pd3Ru/C startet in der DEMS-Durchflusszelle bei 0,53 V, hat sein Ma-
ximum bei 0,81 V und endet bei 0,92 V. Einen analogen Verlauf zeigt das MS Signal für die CO2-
Produktion. Im Gegensatz zu Pd/C und Pt/C entsteht HCOOCH3 nicht bei gleichen Potentialen wie CO2. 
Die HCOOCH3-Bildung ist um ~0,1 V zu höheren Potentialen verschoben. Dies deutet darauf hin, dass 
Pd3Ru/C bei niedrigen Oxidationspotentialen zwischen 0,5 V und 0,6 V selektiv die Produktion von CO2 
fördert und andere Produkte wie HCOOCH3 erst bei Erhöhung des Oxidationspotentials entstehen. Da 
HCOOCH3 im indirekten Reaktionsweg der Methanoloxidation entsteht (vgl. Abb. 3), bedeutet dies auch, 
dass der direkte Reaktionsweg der Methanoloxidation für Pd3Ru/C bei Potentialen < 0,6 V benutzt wird 
und ab Potentialen ≥ 0,6 V an Bedeutung gewinnt. 
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Ein ähnliches Verhalten wie für Pd3Ru/C kann  für PdRh/C beobachtet werden. Der faradaysche Strom 
der Methanoloxidation steigt ab einem Potential von 0,48 V an. Mit dem Anstieg des Oxidationsstroms 
wird auch CO2 an der Elektrode produziert. Jedoch ist die Bildung von HCOOCH3 erst ab einem Potential 
von 0,71 V zu beobachten. Der Effekt ist also für PdRh/C noch stärker ausgeprägt als für Pd3Ru/C. Vor 
allem der durch die Beimischung von Rh hervorgerufene kleinere Oxidationspeak, der als Schulter bei 
~0,6 V im CV zu erkennen ist, scheint dafür verantwortlich zu sein, da in dem Potentialbereich der Schul-
ter kein HCOOCH3 entsteht. Für PdRh/C gilt also: Bei Potentialen < 0,7 V wird der direkte Weg der Me-
thanoloxidation bevorzugt, während bei höheren Potentialen der indirekte Weg an Bedeutung gewinnt. 
Während der beschriebene Effekt der selektiven Promotion des direkten Reaktionswegs für PdRh/C am 
stärksten ausgeprägt ist, ist der Potentialunterschied zwischen der Entstehung von CO2 und HCOOCH3 
für PdAg/C am geringsten. Der Oxidationsstrom steigt zusammen mit dem Ionenstrom von CO2 ab 
0,45 V an, während der Ionenstrom von HCOOCH3 erst ab 0,53 V ansteigt. Die gleichen Schlüsse wie für 
Pd3Ru/C und PdRh/C werden aus dieser Beobachtung gezogen. 
Pd5Ni/C ist der Einzige unter den getesteten Katalysatoren, der eine Verschiebung der CO2-Entwicklung 
zu höheren Potentialen zeigt. Der Oxidationspeak startet bei 0,63 V und erreicht sein Maximum bei 
0,88 V. Signifikante Mengen an CO2 entstehen während der Oxidationsreaktion allerdings erst ab Poten-
tialen > 0,72 V. Aus dieser Beobachtung wird geschlossen, dass die Beimischung von Nickel zu Palladi-
um für die Methanoloxidation zu einer Hemmung der kompletten Oxidation von Methanol führt. Eine 
detaillierte Untersuchung zu diesem Thema folgt im nächsten Unterkapitel. 
Die Ionenströme für die HCOOCH3-Entstehung nehmen in der Reihe Pd3Ru/C, PdAg, Pd5Ni/C und 
PdRh/C ab und sind deutlich geringer als die Ionenströme für CO2. Da die aufgezeichneten Ionenströme 
auch vom Oxidationsstrom des jeweiligen Katalysators abhängen, ist es schwer, aus diesen Ionenströmen 
direkte Rückschlüsse auf die Methylformiatbildung zu schließen. Dennoch ist bemerkenswert, dass 
PdRh/C den kleinsten Ionenstrom für entstandenes Methylformiat zeigt und den zweithöchsten Oxidati-
onsstrom besitzt. Dies wird als Indiz dafür angesehen, dass die Methylformiatentstehung an PdRh/C 
supprimiert ist. 
7.2.2.4. CO2-Stromeffizienz der Katalysatoren für die Methanoloxidation 
Da in cyclischen Voltammogrammen auch kapazitive Ströme aufgezeichnet, für die Berechnung der CO2-
Stromeffizienz jedoch möglichst nur die Oxidationsströme benötigt werden, werden CO2-
Stromeffizienzen im DEMS-Aufbau bei konstanten Oxidationspotentialen ermittelt. Der resultierende 
Oxidations- und Ionenstrom für MS Signal m/z = 44 wird nach Gleichung 35 mit der Kalibrierkonstante 
zur CCE verrechnet. Die ermittelten Stromeffizienzen für die CO2-Bildung während der elektrochemi-




Tabelle 8: CO2-Stromeffizienzen für die untersuchten Katalysatoren bei Oxidationspotentialen von 0,5 bis 0,8 V 
unter potentiostatischen Bedingungen. 
Potential vs. RHE 
[V] 
CO2-Stromeffizienz [%] 
Pd/C Pt/C Pd3Ru/C PdRh/C PdAg/C Pd5Ni/C 
0,5 0,8 3,3 32,8 35,5 41,2 - 
0,6 7,7 28,8 60,9 37,4 63,2 1,7 
0,7 41,0 40,7 81,0 66,7 73,1 3,9 
0,8 64,8 33,8 86,0 79,7 80,4 26,7 
Aus der Literatur ist bekannt, dass die CO2-Stromeffizienz abhängig von der Morphologie des Katalysa-
tors, der Elektrolytflussrate und der Methanolkonzentration ist. DEMS-Untersuchungen der Methanoloxi-
dation im Alkalischen sind rar, weswegen die hier erreichten Werte für Platin mit Literaturwerten, die in 
saurem Medium für Pt ermittelt wurden, verglichen werden. Wang et al. bestimmten die CO2-
Stromeffizienz der Methanoloxidation an polykristallinem Platin bei Flussraten von 1 bis 5 µL s
-1
 in 
0,1 M CH3OH + 0,5 M H2SO4 Elektrolytlösung und zeigten Werte zwischen 20 % und 30 %. Dabei wur-
de auch gezeigt, dass die CO2-Stromeffizienz mit steigender Flussrate abnimmt, da Nebenprodukte wie 
Formaldehyd oder Ameisensäure bei hohen Flussraten von der Elektrode wegdiffundieren können, wäh-
rend bei kleinen Flussraten Resorption der Nebenprodukte zu weiterer Oxidation führen kann [75,77]. 
Reichert et al. zeigten eine CO2-Stromeffizienz von 40 % für eine Pt-Dünnfilmelektrode in 0,1 M CH3OH 
+ 0,5 M H2SO4 Elektrolytlösung bei einem Oxidationspotential von 0,6 V [230]. Kohlenstoffgeträgerte 
Platinkatalysatoren wurden von Jusys et al. bezüglich der Methanoloxidation im Sauren untersucht. Die 
Autoren stellten CO2-Stromeffizienzen zwischen 50 % und 80 % für Pt/C bei einer Flussrate von 5 – 6 
µL s
-1
 und einem Oxidationspotential von 0,6 V in Abhängigkeit der Metallbeladung (7 – 40 µgPt cm
-2
) 
fest [231]. Unter Berücksichtigung der höheren Flussrate (25 µL s
-1
) und mittleren Metallbeladung von 
24 µgPt cm
-2
 der hier beschriebenen Arbeiten, werden die hier für Katalysatoren erhaltenen CO2-
Stromeffizienzen (z.B. Pt/C: 28,8 % bei 0,6 V) im alkalischen Medium als zuverlässig angesehen. 
Für Pd/C bzw. Pd-basierte kohlenstoffgeträgerte Katalysatoren gibt es weder im Sauren noch im Alkali-
schen vergleichbare Studien. Im Vergleich zu Pt/C besitzt Pd/C bei niedrigen Oxidationspotentialen nied-
rige CO2-Stromeffizienzen. Bei 0,6 V erreicht Pd/C einen Wert von 7,7 % während für Pt/C ein Wert von 
28,8 % ermittelt wird. Bei höheren Oxidationspotentialen vermag Pd/C Methanol mit einer höheren CO2-
Stromeffizienz als Pt/C zu oxidieren. Während für Pd/C die CO2-Stromeffizienzen mit dem Oxidations-
potential steigen, fällt die CO2-Stromeffizienz für Pt/C zwischen 0,7 V und 0,8 V ab. Da für Pt/C unter 
den hier untersuchten Bedingungen bei keinem Oxidationspotential die CO2-Stromeffizienz einen Wert 
von 50 % überschreitet, wird daraus geschlossen, dass CO2 nicht das Hauptprodukt der Methanoloxidati-
on an Pt/C im Alkalischen ist. Vielmehr scheint die elektrokatalytische Methanoloxidationsreaktion an 
Pt/C zu einer breiten Produktverteilung zu führen (höchster Ionenstrom für HCOOCH3 in dieser Studie, 
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vgl. Abb. 46). Für Pd/C gilt nur bei hohen Oxidationspotentialen (> 0,7 V), dass CO2 das Hauptprodukt 
der Methanoloxidationsreaktion ist.  
Pd5Ni/C stellt im Vergleich zu Pd/C keine Verbesserung bezüglich der vollständigen Methanoloxidations-
reaktion dar. Die gemessenen CO2-Stromeffizienzen sind unabhängig vom Oxidationspotential deutlich 
niedriger als 50 %. Da während der Bulkoxidation von Methanol an Pd5Ni/C keine signifikant höheren 
Ionenströme für HCOOCH3 registriert werden (vgl. Abb. 47), wird daraus geschlossen, dass die Modifi-
zierung von Pd mit Ni zu einer vermehrten Produktion von Formaldehyd führt und die komplette Oxida-
tion zu CO2 hemmt. 
Im Gegensatz zu Nickel führt die Beimischung von Ru, Rh und Ag zu einer deutlichen Erhöhung der 
CO2-Stromeffizienz. Bei einem Oxidationspotential 0,5 V sind die erreichten Werte zehn- bis zwölffach 
höher als für Pt/C. Für Pd3Ru/C und für PdAg/C ist CO2 das Hauptprodukt der Methanoloxidationsreakti-
on bei Oxidationspotentialen ≥ 0,6 V. Für PdRh/C gilt dies für Oxidationspotentiale ≥ 0,7 V. Den höchs-
ten Wert für die CO2-Stromeffizienz erreicht Pd3Ru/C mit 86 %. Für Pd3Ru/C kann der Einfluss von Ru 
auf Pd mit dem im Sauren von Ru auf Pt verglichen werden. Wang et al. evaluierten die CO2-
Stromeffizienz der Methanoloxidation an Pt/C (50 wt%) und PtRu/C (50 wt%) in 0,2 M CH3OH + 0,1 M 
H2SO4 Elektrolytlösung (V̇ = 10 µL s
-1
). Sie erhielten ebenfalls eine Erhöhung der CO2-Stromeffizienz 
von 65 % auf 87 % durch die Modifizierung mit Ru und führten dies auf schnellere oxidative Entfernung 
von stark adsorbiertem CO auf PtRu/C zurück [232]. Für Pd3Ru/C, PdRh/C und PdAg/C wird COads eben-
falls bei deutlich niedrigeren Oxidationspotentialen als für Pd/C entfernt (vgl. Kap. 7.2.2.2), wofür der 
bifunktionelle Mechanismus (Bereitstellung von OHads) und elektronische Effekte (Rh und Ru) bei diesen 
Katalysatoren verantwortlich sind. Aus dem Vergleich mit der Literatur für PtRu/C wird geschlossen, 
dass die Verbesserung der COads-Oxidation an Pd3Ru/C, PdRh/C und PdAg/C die CO2-Stromeffizienzen 
positiv beeinflussen. Es ist zu klären, wieso dies nicht für Pd5Ni/C zutrifft. 
Da die Flussrate in dieser Studie mit 25 µL s
-1
 hoch gewählt wurde, um Resorption von Nebenprodukten 
und Bildung von „sekundärem CO2“ zu unterdrücken, wird aus den ermittelten CO2-Stromeffizienzen für 
die Ru-, Rh- und Ag-modifizierten Katalysatoren geschlossen, dass in einer Brennstoffzelle, in der Re-
sorption der Nebenprodukte durch die makro- bzw. mikroporöse Elektrodenstruktur eine Rolle spielt, die 
Oxidation von Methanol beinahe komplett zu CO2 ablaufen wird. Da bei der kompletten Oxidation die 
maximal mögliche Anzahl an Elektronen pro Methanolmolekül übertragen wird, steigert eine hohe CO2-
Effizienz den Brennstoffwirkungsgrad (s. Gl. 9 – 11). 
7.2.2.5. Untersuchung der Methanol-Adsorption an Pd/C und Pt/C 
Die Adsorption von Methanol an Katalysatoroberflächen bei variierenden Adsorptionspotentialen ergibt 




Mischmetalle diese Prozesse beeinträchtigen. Um den Einfluss der Mischmetalle evaluieren zu können, 
wurde zuerst die Methanol-Adsorption an Pt/C und Pd/C evaluiert.  
Abbildung 48 zeigt die anodischen Adsorbat-Stripping-Scans, welche aus der Oxidation von Adsorbaten 
resultieren, die zuvor bei einem konstanten Adsorptionspotential aus einer methanolhaltigen, alkalischen 
Lösung auf der Platinoberfläche erzeugt wurden. Korrespondierend dazu wird der Ionenstrom des Oxida-
tionsprodukts (CO2) mittels DEMS aufgezeichnet (untere Graphen in Abb. 48).  
 
Abbildung 48: Anodische Scans der oxidativen Entfernung von Methanoladsorbaten auf Pt/C (oben) und 
korrespondierende Ionenströme des entstehenden CO2 (unten) in Abhängigkeit vom benutzten Adsorpti-
onspotential. 
Bei einem Adsorptionspotential (Eads) von 0,1 V ist weder ein faradayscher Strom für die Oxidation von 
Adsorbaten noch eine CO2-Entwicklung zu detektieren. Ab einem Eads von 0,2 V ist ein Oxidationspeak 
bei 0,66 V zu erkennen, dessen Form und Position dem Oxidationspeak von COads gleichkommt (vgl. 
Abb. 44). Der Peak steigt mit einem Adsorptionspotential von 0,3 V an und bleibt dann für Adsorptions-
potentiale zwischen 0,3 V und 0,6 V in Intensität und Form gleich. Korrespondierend zu dem faraday-
schen Oxidationspeak wird, wie in den Ionenströmen zu sehen, CO2 entwickelt. Bei Eads von 0,7 V und 
0,8 V wird der Oxidationsstrom wieder kleiner, bis bei einem Adsorptionspotential von 0,9 V kein Oxida-
tionspeak und auch keine CO2-Entwicklung mehr zu erkennen sind. Dieser Verlauf bedeutet, dass bei 
einem Elektrodenpotential von 0,1 V die Oberfläche des Katalysators nicht dazu fähig ist, Methanol zu 
adsorbieren. Daher findet auch keine Reaktion statt. Mit steigendem Potential (Eads ≥ 0,2 V) wird Metha-
nol auf der Katalysatorfläche adsorbiert und reagiert dort unvollständig, was dazu führt, dass Adsorbate 
aus der Methanoloxidationsreaktion auf der Oberfläche zurückbleiben. Wird ein Adsorptionspotential 
≥ 0,9 V gewählt, ist das Methanoladsorptionspotential so hoch, dass alle Adsorbate vollständig und direkt 
oxidativ von der Katalysatoroberfläche entfernt werden und somit keine Adsorbate detektierbar sind. Die 
Veränderungen der Peaks für die Wasserstoffdesorption im Potentialbereich zwischen 0,1 – 0,4 V erklä-
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ren sich durch die Bedeckung der Katalysatoroberfläche mit den Methanoladsorbaten. Blockieren die 
Adsorbate die Oberfläche, stehen die Pt-Zentren nicht mehr für die H-Adsorption zur Verfügung, weshalb 
auch ein niedrigerer Desorptionsstrom gemessen wird. Diese grundsätzlichen Abläufe können für alle 
weiteren Katalysatoren übernommen werden.  
Es ist zu klären, welche Adsorbate auf den jeweiligen Katalysatoren gebildet werden, da dies Auskunft 
über den geschwindigkeitsbestimmenden Schritt der Methanoloxidationsreaktion im Alkalischen für die 
Katalysatoren gibt. Sowohl die Adsorbatbedeckung als auch die während der Methanoladsorbat-
Stripping-Versuche übertragene Anzahl von Elektronen ist in Tabelle 9 in Abhängigkeit vom verwende-
ten Adsorptionspotential zusammengefasst. Die Anzahl an transferierten Elektronen beträgt unabhängig 
von Eads ungefähr 2. Das bedeutet, dass das auf Pt/C im Alkalischen während der Methanoloxidation ent-
stehende Adsorbat adsorbiertes Kohlenstoffmonooxid ist, wodurch bestätigt ist, dass die Oxidation von 
COads der geschwindigkeitsbestimmende Schritt der elektrochemischen Methanoloxidation an Pt/C ist. 
Dies deckt sich mit der bekannten Literatur [10,23,89,92–94]. Die Adsorbatbedeckung bleibt stets unter 
0,3. Eine hohe Bedeckung mit COads während der Methanoloxidation würde eine hohe Anfälligkeit für die 
Katalysatorvergiftung bedeuten. 
Tabelle 9: Anzahl übertragener Elektronen (ne-) und die Adsorbatbede-
ckung (θads) während Methanoladsorbat-Stripping-Versuchen für Pt/C. 
Pt/C 
Adsorptionspotential vs. RHE [V] 
0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 
ne- 2,1 2,0 2,0 2,0 2,1 1,9 2,0 
θads 0,12 0,23 0,26 0,25 0,20 0,15 0,09 
Die Methanoladsorbat-Stripping-Voltammogramme für Pd/C für verschiedene Adsorptionspotentiale und 
die Entwicklung von CO2 während der Oxidation der Adsorbate sind in Abbildung 49 gezeigt. Die Bil-
dung von Adsorbaten tritt für Pd/C wie bei Pt/C ab einem Eads ≥ 0,2 V auf. Der Oxidationspeak für 
Eads = 0,2 V hat sein Maximum bei 0,71 V. Bei steigendem Adsorptionspotential ist das Oxidationspeak-
maximum dann um ca. 0,09 V verschoben und somit bei 0,80 V lokalisiert. Außerdem werden die Oxida-
tionsströme deutlich höher, was auf eine höhere Adsorbatbedeckung hinweist. Wie bei Pt/C ähnelt dieser 
Peak dem, der für die Oxidation von COads an Pd/C erhalten wird (vgl. Abb. 44). Da bei hohen Adsorpti-
onspotentialen (Eads ≥ 0,8 V) wieder eine Peakverschiebung zu kleineren Potentialen (Peakmaxima bei 
0,78 V bei Eads = 0,8 V und 0,72 V bei Eads = 0,9 V) für Pd/C gezeigt wird, ist zu klären, wie diese Peak-






Abbildung 49: Anodische Scans der oxidativen Entfernung von Methanoladsorbaten auf Pd/C (oben) 
und korrespondierende Ionenströme des entstehenden CO2 (unten) in Abhängigkeit vom benutzten Ad-
sorptionspotential. 
Für Pd/C sind die berechneten Werte für die während der Methanoladsorbat-Stripping-Versuche übertra-
gene Anzahl von Elektronen und Adsorbatbedeckung in Tabelle 10 aufgezeigt.  
Tabelle 10: Anzahl übertragener Elektronen (ne-) und die Adsorbatbedeckung (θads) 
während Methanoladsorbat-Stripping-Versuchen für Pd/C. 
Pd/C 
Adsorptionspotential vs. RHE [V] 
0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 
ne- 2,1 2,0 2,1 2,1 2,1 2,1 2,1 2,1 
θads 0,06 0,45 0,59 0,72 0,60 0,48 0,33 0,08 
Für Pd/C wird wie für Pt/C eine Anzahl von 2 Elektronen für die Adsorbatoxidation festgestellt. Daraus 
folgt, dass das auf Pd/C auftretende Adsorbat COads ist und der geschwindigkeitsbestimmende Schritt die 
Oxidation dieser Spezies ist. Im Gegensatz zu Studien aus den 1960-1970er Jahren von Takamura et al., 
die für die Methanoloxidation an Pd im Alkalischen die Dehydrogenierung der adsorbierten Methoxyspe-
zies (s. Abb. 3 & Gl. 47) als geschwindigkeitsbestimmenden Schritt bei niedrigen Oxidationspotentialen 
postulierten [233–235], wird hier nachgewiesen, dass die Oxidation von COads für die elektrochemische 
Methanoloxidation an Pd/C genauso wie für Pt/C der geschwindigkeitsbestimmende Schritt ist, selbst 
wenn das Oxidationspotential mit 0,2 V sehr gering ist. 
 CH3Oads + OH
-
 CH2Oads + H2O + e- (47) 
Wäre die in Gleichung 47 gezeigte Reaktion der geschwindigkeitsbestimmende Schritt, müsste die An-
zahl der transferierten Elektronen für die Oxidation der adsorbierten Spezies zu CO2 ~5 betragen. Eine 
aktuelle elektrochemische in-situ IR-Spektroskopie-Untersuchung der Methanoloxidation an polykristal-
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linem Pd in alkalischem Medium zeigte ebenfalls, dass COads während der Methanoloxidation als stabiles 
Adsorbat entsteht [236]. 
Wie gezeigt, fallen die Adsorbatoxidationspeaks bei Eads = 0,2 V, 0,8 V und 0,9 V mit der Adsorption von 
Sauerstoffspezies wie OHads (~0,7 V) zusammen, während bei Eads = 0,3 – 0,7 V der Adsorbatoxidations-
peak zu einem Potential von 0,8 V verschoben ist. Von Zou et al. wurde gezeigt, dass dieses Verhalten 
dann auftritt, wenn die COads-Bedeckung auf Pd/C < 0,4 ist. Die Autoren erklärten dies über den Effekt 
der Inselbildung von COads bei niedrigen Adsorbatbedeckungen, welche dann bei höheren Adsorbatbede-
ckungen zusammenwachsen. Über IRAS wurde in diesen Studien bewiesen, dass bei hohen Adsorbatbe-
deckungen die Dipol-Dipol-Kupplung der COads auf Pd zu einer stärkeren Adsorption führen, weshalb 
höhere Elektrodenpotentiale zur Entfernung der COads benötigt werden [223,237]. CO-
Adsorptionsuntersuchungen in der Gasphase identifizierten ebenfalls verschiedene Oberflächenstrukturen 
des adsorbierten CO auf Pd mit variierender CO-Bedeckung des Pd [238–241]. Die Adsorbatbedeckun-
gen auf Pd/C bei Eads = 0,2 V, 0,8 V und 0,9 V liegen je ≤ 0,33, wodurch die zuvor beschriebenen Studien 
zur Abhängigkeit zwischen Adsorbatbedeckung und Oxidationspeakverschiebung in dieser Arbeit bestä-
tigt werden. Hinzu kommt, dass durch die COads-Inselbildung bei niedrigen Adsorbatbedeckungen die 
Chance der Entstehung von OHads in Nachbarschaft zu COads, die für die oxidative Entfernung über den 
Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus gebraucht werden, erhöht ist. 
Bei Eads = 0,3 – 0,7 V sind die Adsorbatbedeckungen deutlich erhöht, mit einem Maximalwert von 0,72 
bei 0,5 V. Der hier erreichte Maximalwert entspricht näherungsweise dem Literaturwert für eine vollstän-
dig bedeckte Pd-Oberfläche mit COads (θCO,max = 0,75) [223]. Eine hohe Empfindlichkeit gegenüber der 
Vergiftung mit COads während der Methanoloxidation ist für Pd/C deshalb gegeben.  
7.2.2.6. Untersuchung der Methanol-Adsorption an bimetallischen PdM/C Katalysatoren (M = 
Metall) 
Da die elektrochemische Methanoloxidation an den modifizierten, bimetallischen Katalysatoren deutliche 
Unterschiede zu Pd/C aufweisen, ist zu vermuten, dass die Modifizierung mit Mischmetallen auch einen 
deutlichen Einfluss auf die Adsorption von Methanol und die verbleibenden Adsorbate auf der Katalysa-
toroberfläche haben kann. Dieser mögliche Einfluss wird im Folgenden für die Katalysatoren Pd3Ru/C, 
PdRh/C, PdAg/C und Pd5Ni/C untersucht. 
Die Strom-Spannung-Verläufe für die Oxidation von Adsorbaten, die aus Methanol-





Abbildung 50: Anodische Scans der oxidativen Entfernung von Methanoladsorbaten auf Pd3Ru/C (oben) 
und korrespondierende Ionenströme des entstehenden CO2 (unten) in Abhängigkeit vom benutzten Ad-
sorptionspotential. 
Bei einem Adsorptionspotential von 0,01 V wird Methanol an der Pd3Ru-Oberfläche nicht adsorbiert. Im 
Gegensatz zu Pd/C und Pt/C wird schon bei Eads = 0,1 V ein Oxidationspeak bei ~1,0 V mit einer entspre-
chenden CO2-Entwicklung registriert (Peak 2 in Abb. 50). Es ist auffällig, dass keine Veränderung im 
Potentialbereich der H-Desorption (0,10  bis 0,55 V) zu erkennen ist, obwohl Adsorbate nachweislich auf 
der Katalysatoroberfläche vorhanden sind und daher die H-Adsorption beeinträchtigen sollten. Die Be-
rechnung von ne- bei Eads = 0,1 V ergibt eine Anzahl von 2 Elektronen (Tabelle 11), was COads als Adsor-
bat beweist. Ein Vergleich mit den COads-Stripping-Versuchen für Pd3Ru/C (Abb. 45) und Ru/C (Abb. 
44) zeigt, dass der hier erhaltene Oxidationspeak bei ca. 1,0 V von der oxidativen Entfernung von COads 
an Ru stammen muss. Dies erklärt auch, wieso der H-Desorptionsstrom, welcher von der Entfernung von 
an Pd adsorbiertem H stammt, nicht von der Adsorbatbildung durch Methanoloxidation beeinträchtigt ist. 
Wird das Adsorptionspotential auf 0,2 V erhöht, bildet sich ein zweiter Peak, der dem Peak bei 
Eads = 0,1 V vorgelagert ist, mit einem Maximum bei 0,68 V (Peak 1 in Abb. 50). Da auch hier ein ne- von 
~2 berechnet wird und eine deutliche Abnahme des H-Desorptionsstroms vorliegt, wird festgestellt, dass 
für diesen Strompeak die Oxidation von auf Pd adsorbiertem CO verantwortlich ist. Im Vergleich zu Pd 
ist dieser Peak zu kleineren Potentialen verschoben, da Ru bei geringen Potentialen OHads für die COads-
Oxidation zur Verfügung stellt. Außerdem ist der elektronische Effekt, der im Kapitel über die COads-
Oxidation (7.2.2.2) näher erklärt ist, dafür verantwortlich. Mit steigendem Eads wird Peak 1 größer und 
verschiebt sich leicht zu höheren Potentialen (Maximum bei 0,73 V für Eads = 0,4 V). Gleichzeitig wird 
Peak 2 mit steigendem Eads stetig kleiner und ist bei Eads = 0,6 V nicht mehr zu registrieren. Für ein Eads 
von 0,8 V werden keine Adsorbate auf der Pd3Ru-Oberfläche registriert. Die Berechnung der transferier-
ten Elektronen ergibt unabhängig vom verwendeten Adsorptionspotential eine Anzahl von 2 Elektronen, 
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womit bewiesen ist, dass die Oxidation von COads der geschwindigkeitsbestimmende Schritt für die Me-
thanoloxidation an Pd3Ru/C ist. 
Tabelle 11: Anzahl übertragener Elektronen (ne-) und die Adsorbatbede-
ckung (θads) während Methanoladsorbat-Stripping-Versuchen für Pd3Ru/C. 
Pd3Ru/C 
Adsorptionspotential vs. RHE [V] 
0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 
ne- 2,0 2,1 2,0 2,1 1,9 2,0 2,1 
θads 0,13 0,36 0,47 0,53 0,38 0,30 0,19 
Im Vergleich zu Pd/C sind die Adsorbatbedeckungen für Pd3Ru/C niedriger. Die Mischung von Ru zu Pd 
führt demnach zu einer Verbesserung der Vergiftungsanfälligkeit des Katalysators, was die niedrigeren 
iVerf-Werte in chronoamperometrischen Messungen (Abbildung 41) bestätigen. 
Für PdRh/C wird wie bei Pd3Ru/C bei einem Eads = 0,1 V ein Oxidationspeak mit einem Maximum bei 
0,58 V erreicht, wie in Abbildung 51 zu sehen ist. Von Eads = 0,1 – 0,4 V wächst der Peak an. Dabei ver-
schiebt er sich leicht zu höheren Potentialen. Der Start der CO2-Entwicklung bleibt allerdings gleich 
(0,45 V). Ab einem Adsorptionspotential von 0,3 V ist eine Schulter bei ~0,7 V zu erkennen, die mit hö-
herem Adsorptionspotential deutlicher wird und bei Eads = 0,5 – 0,7 V einen eigenen Oxidationspeak 
formt. Bei Eads = 0,8 V und 0,9 V ist dann wieder der erste Oxidationspeak mit einem Maxima bei 0,52 V 
dominant. Die Bildung von CO2 startet in allen Fällen zwischen 0,40 V und 0,45 V, was vergleichbar mit 






Abbildung 51: Anodische Scans der oxidativen Entfernung von Methanoladsorbaten auf PdRh/C (oben) 
und korrespondierende Ionenströme des entstehenden CO2 (unten) in Abhängigkeit vom benutzten Ad-
sorptionspotential. 
Die unterschiedlichen Peakpositionen des Oxidationsstroms können auf unterschiedliche adsorbierte Spe-
zies auf der PdRh-Oberfläche oder auf verschiedene katalytische Zentren mit unterschiedlichen Reaktivi-
täten für die Methanoloxidation zurückgeführt werden. Da, wie in Tabelle 12 gezeigt, ne- = 2 für alle ver-
wendeten Adsorptionspotentiale gilt und somit wieder von COads als Adsorbat und dessen Oxidation als 
geschwindigkeitsbestimmenden Schritt ausgegangen wird, sind die verschiedenen Oxidationspeaks auf 
verschiedene reaktive Zentren zurückzuführen. Da Pd/C keine Methanolspezies bei Eads = 0,1 V adsor-
biert und der Oxidationspeak des Methanoladsorbat-Stripping-Versuchs bei diesem Adsorptionspotential 
mit dem des COads-Stripping-Versuchs an Rh/C übereinstimmt (vgl. Abb. 44), wird der erste Oxidations-
peak zwischen 0,58 V und 0,62 V der Oxidation von COads an Rh zugeteilt. Der zweite Peak muss dem-
nach durch die Oxidation von CO, adsorbiert an Pd, zustande kommen. Dieses Ergebnis passt zu der 
Schulter, die für diesen Katalysator im Strompeak der Bulkoxidation von Methanol beobachtet wird, und 
erklärt die veränderte Produktverteilung für den Potentialbereich dieser Schulter (vgl. Abb. 47, Tab. 8 und 
Kap. 7.2.2.3). 
Tabelle 12: Anzahl übertragener Elektronen (ne-) und die Adsorbatbedeckung (θads) wäh-
rend Methanoladsorbat-Stripping-Versuchen für PdRh/C. 
PdRh/C 
Adsorptionspotential vs. RHE [V] 
0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9 
ne- 2,0 2,1 1,9 2,1 1,9 1,9 2,0 1,9 2,1 
θads 0,20 0,39 0,40 0,59 0,29 0,29 0,29 0,25 0,19 
Die Bedeckung mit COads aus Methanol-Adsorptionsexperimenten ist wie bei Pd3Ru/C deutlich niedriger 
als für Pd/C, weshalb für PdRh/C die verringerten Massenstromdichteverluste über die Zeit in po-
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tentiostatischen Messungen in methanolhaltiger, alkalischer Lösung im Vergleich zu Pd/C ebenfalls als 
bestätigt angesehen werden. 
Die Methanol-Adsorption an PdAg/C führt zu grundsätzlich unterschiedlichem Verhalten im Vergleich zu 
den vorherig beschriebenen Katalysatoren. Die Adsorbat-Stripping-Scans, welche in Abbildung 52 ge-
zeigt sind, zeigen kaum Unterschiede zum Untergrund-Scan, der mit einem Adsorptionspotential von 
Eads = 0,06 V gezeigt ist. Die faradayschen Oxidationsströme sind sehr gering, jedoch kann eine deutliche 
CO2-Entwicklung bei Adsorptionspotentialen zwischen 0,1 V und 0,7 V registriert werden. Bei einem 
Adsorptionspotential von 0,1 V ist eine leichte Erhöhung des faradayschen Stroms bei ~0,5 V zu erken-
nen. Dazu passend entsteht CO2, jedoch ist der Ionenstrom deutlich niedriger als für Pd/C. Dieser Oxida-
tionspeak mit passender CO2-Entwicklung wird bis zu einem Adsorptionspotential von 0,4 V beobachtet. 
Ab Eads = 0,3 V ist ein zweiter flacher Oxidationspeak im Potentialbereich zwischen 0,8 V und 1,1 V zu 
erkennen, welcher ebenfalls eine korrespondierende CO2-Entstehung zeigt. Die Methanol-Adsorption bei 
0,8 V zeigt keine Oxidations- oder Ionenströme für die Oxidation von Adsorbaten an. 
 
Abbildung 52: Anodische Scans der oxidativen Entfernung von Methanoladsorbaten auf PdAg/C (oben) 
und korrespondierende Ionenströme des entstehenden CO2 (unten) in Abhängigkeit vom benutzten Ad-
sorptionspotential. 
Der erste Oxidationspeak für die Entfernung von Methanoladsorbaten überlagert sich mit H-
Desorptionsströmen. CO2 entsteht für diesen Peak ab einem Potential von ~0,3 V, was bei COads-
Stripping-Versuchen ebenfalls zu beobachten ist (vgl. Abb. 45). Die Vermutung, dass COads als Adsorbat 
vorliegt, wird durch die Berechnung der transferierten Elektronen während den Stripping-Scans, welche 
zusammen mit der Adsorbatbedeckung in Tabelle 13 gezeigt ist, bestätigt. Der zweite Peak stimmt eben-
falls mit den Beobachtungen aus COads-Stripping-Versuchen überein. Die Rückschlüsse bezüglich ver-
schiedener reaktiver Zentren für PdAg/C, die für das COads-Stripping zu ziehen sind, können demnach auf 




Tabelle 13: Anzahl übertragener Elektronen (ne-) und die Adsorbatbede-
ckung (θads) während Methanoladsorbat-Stripping-Versuchen für PdAg/C. 
PdAg/C 
Adsorptionspotential vs. RHE [V] 
0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 
ne- 2,0 1,9 2,0 1,9 2,0 1,9 1,9 
θads 0,02 0,03 0,06 0,06 0,06 0,08 0,03 
Aus den niedrigen Oxidations- und Ionenströmen erklären sich die niedrigen Werte für die Adsorbatbede-
ckung an PdAg/C. Unabhängig vom Adsorptionspotential ist θads < 0,1 für PdAg/C, was gleichzeitig die 
niedrigsten Werte unter den hier untersuchten Katalysatoren sind. Die Kombination zwischen niedriger 
Adsorbatbedeckung und niedrigem Onset-Potential für die oxidative Entfernung von Methanol-
Adsorbaten lässt darauf schließen, dass die Beimischung von Ag zu Pd die Inhibierung der Katalysator-
oberfläche durch adsorbiertes CO während der Methanoloxidation zumindest teilweise aufhebt. 
Abbildung 53 zeigt die anodischen Stripping-Scans, welche aus der Oxidation von Methanoladsorbaten 
für Pd5Ni/C resultieren, zusammen mit der Entwicklung von CO2 während des Scans. Eine Adsorbatbil-
dung wird zwischen Eads = 0,2 – 0,8 V beobachtet, wobei bei Adsorptionspotentialen von 0,2 V und 0,8 V 
wie bei Pd/C eine Verschiebung des Oxidationspeaks zu niedrigeren Potentialen zu sehen ist. Aus den 
Adsorbatbedeckungen für Pd5Ni/C (Tabelle 14) ist ersichtlich, dass θads < 0,3 ist, weswegen die Peakver-
schiebung genauso wie für Pd/C zu begründen ist. 
 
Abbildung 53: Anodische Scans der oxidativen Entfernung von Methanoladsorbaten auf Pd5Ni/C (oben) 
und korrespondierende Ionenströme des entstehenden CO2 (unten) in Abhängigkeit vom benutzten Ad-
sorptionspotential. 
Da auch für Pd5Ni/C COads als zurückbleibendes Adsorbat durch Berechnung der transferierten e- identi-
fiziert wird, wird zusammengefasst, dass alle hier untersuchten Katalysatoren maßgeblich durch die Be-
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deckung mit COads während der Bulkoxidation von Methanol inhibiert werden. Im Vergleich zu den 
COads-Stripping-Versuchen an Pd5Ni/C fällt auf, dass der Peak, der in Kap. 7.2.2.2 (Abb. 45) der Oxidati-
on von auf Ni adsorbiertem CO zugeordnet ist, hier nicht registriert wird. Daher wird geschlossen, dass 
Ni in Pd5Ni/C weitestgehend inaktiv für die Adsorption von Methanol ist und Pd ausschließlich als Liefe-
rant von OHads in der katalytischen Aktivität unterstützt. Dadurch begründen sich auch die ähnlich hohen 
Adsorbatbedeckungen für Pd5Ni/C und Pd/C. 
Tabelle 14: Anzahl übertragener Elektronen (ne-) und die Adsorbatbede-
ckung (θads) während Methanoladsorbat-Stripping-Versuchen für Pd5Ni/C. 
Pd5Ni/C 
Adsorptionspotential vs. RHE [V] 
0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 
ne- 2,1 2,0 2,1 2,0 2,0 2,0 2,0 
θads 0,18 0,50 0,60 0,64 0,63 0,52 0,18 
7.2.3. Bestimmung der Reaktionsordnung bei verschiedenen Potentialen 
Aus den Methanol-Adsorptionsversuchen im DEMS-Aufbau ist bekannt, dass für alle Katalysatoren 
COads als stabiles Adsorbat auf der Oberfläche während der Methanoloxidation entsteht, was zu dem 
Schluss führt, dass die Entfernung dieses Adsorbats der geschwindigkeitsbestimmende Schritt der Reak-
tion ist. Was diese Untersuchung allerdings nicht berücksichtigt, ist, dass die Entfernung von COads bei 
der Bulkoxidation in Konkurrenz mit der Adsorption von Methanol steht. Dies bedeutet, dass bei Über-
schreitung eines bestimmten Oxidationspotentials COads so schnell oxidiert wird, dass die Geschwindig-
keit der Adsorption von Methanol am Katalysator die Gesamtreaktionsgeschwindigkeit bestimmt und 
nicht mehr die COads-Oxidation. Über die Bestimmung der Reaktionsordnung (β) der Umsetzung von 
Methanol an einem Katalysator kann auf den geschwindigkeitsbestimmenden Schritt der Bulkoxidation 
von Methanol rückgeschlossen werden. Zur Berechnung von β wird der Zusammenhang zwischen der 
Stromdichte und der Methanolkonzentration genutzt [70]: 
  𝑖 = 𝑘 ∙ 𝑐𝛽  (48) 
Durch Umformung erhält man: 
  log 𝑖 = 𝐾𝑜𝑛𝑠𝑡. +𝛽 log 𝑐  (49) 
Aus Gleichung 49 ergibt sich, dass durch Auftragung von log(i) gegen log(c) die Reaktionsordnung aus 





Abbildung 54: Bestimmung der Reaktionsordnung für Pd/C, Pt/C und PdXM/C durch Messung der 
Stromdichte bei konstanten Potentialen von (▼) 0,5 V, (▲) 0,6 V, (●) 0,7 V und (■) 0,8 V bei variieren-
den Methanolkonzentrationen. 
Die Reaktionsordnungen, welche sich aus den in Abbildung 54 gezeigten Graphen nach Gleichung 49 





Tabelle 15: Errechnete Reaktionsordnungen für die untersuchten Katalysatoren bei unterschiedlichen Oxidationspo-
tentialen. 
Potential vs. RHE 
[V] 
Reaktionsordnung 
Pd/C Pt/C Pd3Ru/C PdRh/C PdAg/C Pd5Ni/C 
0,5 0,53 0,45 0,50 0,57 0,49 0,51 
0,6 0,54 0,54 0,54 0,58 0,53 0,54 
0,7 0,58 0,56 0,61 0,73 0,55 0,55 
0,8 1,11 1,01 1,10 1,11 1,05 0,98 
Für alle Katalysatoren werden für β Werte um 0,5 bei Potentialen zwischen 0,5 V und 0,7 V erhalten, 
welche abhängig vom Potential leicht ansteigen. Für Pt wurde von anderen Forschungsgruppen in ähnli-
chen Potentialfenstern auch eine Reaktionsordnung von 0,5 in alkalischem Medium gefunden 
[10,93,94,242]. Bei höheren Potentialen wird die Reaktionsordnung 1, was für Pt ebenfalls in der Litera-
tur nachgewiesen wurde [243]. Daher werden die hier gefundenen Werte als verlässlich angesehen. Kata-
lytische Prozesse wie die Oxidation von COads an der Metalloberfläche besitzen eine Reaktionsordnung 
von 0,5, während die Adsorption von Methanol eine Reaktionsordnung von 1 besitzt. Daher ist aus den 
Messergebnissen für die meisten der Katalysatoren zu schließen, dass bei Potentialen von 0,5 bis 0,7 V 
die Oxidation von COads der geschwindigkeitsbestimmende Schritt ist. Durch Erhöhung des Potentials 
wird die Methanoloxidation dann mehr und mehr durch die Adsorption von Methanol an den Katalysator 
und nicht mehr von der COads-Oxidation bestimmt, bis die Adsorption von Methanol bei 0,8 V dann der 
geschwindigkeitsbestimmende Schritt ist. Für PdRh/C werden zwischen 0,5 V und 0,6 V ebenfalls Reak-
tionsordnungen um 0,5 erhalten. Bei 0,7 V macht die Reaktionsordnung für PdRh/C einen Sprung auf 
0,72, was dafür spricht, dass für PdRh/C bei 0,7 V die Oxidation von COads und die Methanoladsoprtion 
in Konkurrenz zueinander stehen. Dies lässt darauf schließen, dass hier die Oxidation von COads einen 
weniger starken Einfluss auf die Methanoloxidationsgeschwindigkeit hat als bei den anderen Katalysato-
ren. 
7.2.4. Temperaturabhängigkeit der Methanoloxidation 
Die temperaturabhängigen Messungen via CV und CA geben Aufschluss über die Aktivierungsenergie, 
die für die Methanoloxidation an verschiedenen Katalysatoren benötigt wird. Alle CA und CV Messun-
gen, die für die Berechnung der folgenden Messwerte benutzt wurden, sind im Anhang gezeigt (CA: Nr. 
14, CV: Nr. 15). Die Aktivierungsenergien (Ea) für die Methanoloxidation an verschiedenen Katalysato-
ren werden mittels CA (0,7 V für 1000 s in 0,1 M KOH + 0,1 M CH3OH Elektrolyt) bei verschiedenen 
Temperaturen bestimmt. Dabei macht man sich eine modifizierte Arrhenius-Gleichung zunutze [83]: 
  𝑖 = 𝐴 ∙ 𝑒−⁡
𝐸𝑎




In Gleichung 50 ist die Geschwindigkeitskonstante k durch den Oxidationsstrom i ersetzt. Durch Auftra-
gen des Kehrwerts der Temperatur gegen den natürlichen Logarithmus des Stroms kann über die folgende 
Beziehung aus der Steigung der Geraden die Aktivierungsenergie bestimmt werden: 
  ln 𝑖 = 𝐾𝑜𝑛𝑠𝑡. −
𝐸𝑎
𝑅∙𝑇
  (51) 
Die sog. Arrhenius-Plots sind in Abbildung 55 gezeigt. Die Stromdichte-Werte stammen aus den CA 
Messungen, welche im Anhang (Nr. 14) gezeigt sind, und sind der jeweilige Mittelwert über die letzte 
Minute der Messung. 
 
Abbildung 55: Arrhenius-Plots aus CA-Messungen von Pt/C (HiSPEC 3000), Pd/C und PdM/C Katalysa-
toren und lineare Ausgleichsgeraden zur Berechnung von Ea. 
Aus den Steigungen der in Abbildung 55 gezeigten linearen Ausgleichsgerade resultieren die in Tabelle 
16 gezeigten Aktivierungsenergien. Das Referenzmaterial Pt/C zeigt eine Aktivierungsenergie von 
25,9 kJ mol
-1
, was gut mit den in der Literatur publizierten Werten übereinstimmt. Cohen et al. bestimm-
ten die Aktivierungsenergie der Methanoloxidation an polykristallinem Pt in alkalischer Lösung (0,1 M 
KOH + 0,5 M CH3OH) und fanden abhängig vom angelegten Oxidationspotential Werte zwischen 16 und 
39 kJ mol
-1
 [83]. In einer anderen Studie veröffentlichten Jing et al. Werte von 14,6 bzw. 19,5 kJ mol
-1
 
bei 0,65  bzw. 0,75 V. Allerdings wurde in dieser Studie eine deutlich höhere Hydroxid-Konzentration 
gewählt (1 M NaOH) [243]. Deshalb sind die Ergebnisse nicht vollständig vergleichbar, da Faktoren, wie 
Elektrolytzusammensetzung, Elektrodenpotential und Elektrodenbeschaffenheit, einen Einfluss auf die 
Messung der Aktivierungsenergie haben. Dennoch kann aus dem Vergleich mit der Literatur geschlossen 
werden, dass die hier gezeigten Ergebnisse im zu erwartenden Bereich liegen. 
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Tabelle 16: Berechnete Aktivierungsenergie für 
Pd/C, Pt/C und PdM/C Katalysatoren aus po-






Pd/C 41,1 ± 1,9 
Pt/C 25,9 ± 2,1 
Pd5Ni/C 41,9 ± 1,1 
PdAg/C 39,2 ± 1,1 
PdRh/C 29,8 ± 1,7 
Pd3Ru/C 27,3 ± 1,6 
Für Pd/C ist die Aktivierungsenergie für die Elektrooxidation von Methanol deutlich höher als für Pt/C, 
was aus den vorherigen elektrokatalytischen Untersuchungen zu erwarten ist. Während PdAg/C und 
Pd5Ni/C keine signifikanten Verbesserungen bezüglich der Aktivierung der Methanoloxidation im Ver-
gleich zu Pd/C darstellen, zeigen PdRh/C und Pd3Ru/C deutlich niedrigere Werte. Für Pd3Ru/C ist die 
Aktivierungsenergie im Rahmen des errechneten Fehlers mit der Aktivierungsenergie für die Methano-
loxidation an Pt/C vergleichbar. Die Methanoloxidation ist für PdRh/C und Pd3Ru/C also deutlich weni-
ger gehemmt als für Pd/C oder Pd5Ni/C. Über die Arrhenius-Gleichung (s. Gl. 50) ist die Aktivierungs-
energie mit der Geschwindigkeitskonstanten einer Reaktion verbunden. Es gilt daher, je niedriger die 
Aktivierungsenergie ist, desto schneller läuft die Reaktion ab. Nimmt man an, dass für die Methanoloxi-
dation die Arrhenius-Bedingungen zutreffen, resultiert daraus, dass Ru- bzw. Rh-modifizierte Katalysato-
ren die Reaktionskinetik deutlich positiver beeinflussen als Ag- oder Ni-modifizierte Katalysatoren. 
Cyclovoltammogramme von PdRh/C in Anwesenheit von Methanol zeigen im Alkalischen zwei Oxidati-
onspeaks. Diese Peaks sind in den Strom-Spannung-Verläufen von PdRh/C in 0,5 M KOH + 0,1 M 
CH3OH bei verschiedenen Temperaturen in Abbildung 56 gezeigt (Peak 1 bei ~0,62 V & Peak 2 bei 
0,85 V). Es ist zu erkennen, dass das Intensitätsverhältnis zwischen Peak 2 und Peak 1 (iPeak2:iPeak1) mit 






Abbildung 56: CV-Messungen von PdRh/C in 0,5 M KOH + 0,1 M CH3OH Elektrolyt bei verschiedenen 
Temperaturen; Scan rate: 20 mV s
-1
. 
Für die verschiedenen Peaks ist es, wie in Abbildung 57 gezeigt, möglich, ebenfalls Arrhenius-Plots unter 
Berücksichtigung der Oxidationspeak-Stromdichten anzufertigen.  
 
Abbildung 57: Arrhenius-Plots für die Peakstromdichten aus CV-Messungen von PdRh/C Katalysatoren 
und lineare Ausgleichsgeraden zur Berechnung von Ea. 
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Die Berechnungen der Aktivierungsenergien ergeben Werte von 33,0 ± 1,4 kJ mol 
-1
 für Peak 1 und 20,4 
± 1,8  kJ mol 
-1
 für Peak 2. Aus COads-Stripping-Versuchen (Kap. 7.2.2.2) ist bekannt, dass die elektro-
chemische Oxidation von auf PdRh/C adsorbiertem CO einen Strompeak mit dem Maximum bei 0,6 V 
ergibt. Außerdem zeigten DEMS-Untersuchungen, dass bei einem Oxidationspotential von 0,6 V die Bil-
dung von HCOOCH3 gänzlich unterdrückt ist, aber CO2 in hohem Maße entsteht (s. Kap. 7.2.2.3). Aus 
diesen Untersuchungen ist zu vermuten, dass bei einem Potential von 0,6 V hauptsächlich der direkte 
Reaktionsweg, welcher über die Dehydrierung von Methanol zu COads und darauf folgender Oxidation zu 
CO2 führt, auf dem PdRh/C Katalysator abläuft. Diese Annahme wird durch die Aktivierungsenergie für 
Peak 1 (bei 0,62 V), welche relativ gesehen zur Ea von Peak 2 bzw. Ea für PdRh/C aus CA Messungen 
hoch ist, gestützt. Da die Oxidation von COads der geschwindigkeitsbestimmende Schritt der Methano-
loxidation ist (dies ist gleichbedeutend mit der höchsten Geschwindigkeitskonstante unter den Teilreakti-
onen der Methanoloxidation), besitzt sie auch eine höhere Aktivierungsenergie. Diesem Gedankengang 
folgend, wird bei höheren Potentialen (~ 0,8 V) der indirekte Reaktionsweg bevorzugt (Peak 2), der die 
Bildung von COads umgeht und daher auch eine niedrigere Aktivierungsenergie aufweist. 
7.2.5. Untersuchungen an Einzelzellen 
Die Evaluierung der Stromdichten und Leistungsdichten, die in Einzelzellen gemessen werden, gibt Auf-
schluss über die tatsächliche Auswirkung des anodischen Elektrokatalysators auf die ADMFC. Während 
in Halbzellen die Methanoloxidation isoliert betrachtet wird, spielt in der Einzelzelle die Kathode, an der 
Sauerstoff reduziert wird, ebenfalls eine Rolle. 
Die U-I-Kennlinien und Leistungskurven der ADMFCs mit den in dieser Arbeit behandelten bimetalli-






Abbildung 58: Abhängigkeit der Leistungsdichte und Zellspannung von der Stromdichte für Einzelzellen 
mit verschiedenen Anodenkatalysatoren mit 4 M CH3OH + 5 M KOH als Brennstoff und trockenem O2 
als Oxidant gemessen bei 80 °C. 
Grundsätzlich kann die U-I-Kurve hier in zwei Teilbereiche unterteilt werden. Bei kleinen Stromdichten 
ist ein starker Abfall der Zellspannung zu sehen, welcher auf sog. Reaktionsverluste zurückzuführen ist. 
Bei kleinen Stromdichten und Zellspannungen nahe der reversiblen Potentialdifferenz (E
0
 = 1,21 V, s. 
Tab. 1) bestimmen katalytische Prozesse an der Anode bzw. Kathode den Verlauf der U-I-Kurve. Die 
Höhe der Stromdichte ist in diesem Bereich abhängig von der Geschwindigkeit der katalytischen Umset-
zung von Methanol bzw. O2. Da hier die Menge und Art des Kathodenkatalysators für alle untersuchten 
Zellen konstant ist, ist der Unterschied in diesem Stromdichtebereich den anodischen Katalysatoren zuzu-
schreiben. Die Katalysatoren, die in den temperaturabhängigen Messungen die niedrigsten Aktivierungs-
energien für die Methanoloxidation aufweisen (Pd3Ru/C und PdRh/C), zeigen hier die kleinsten Durch-
trittsüberspannungen, was zudem in Analogie zu den geringen Onset-Potentialen für diese Katalysatoren 
in Halbzellmessungen steht. Für die restlichen Katalysatoren ist die Durchtrittsüberspannung in einem 
ähnlichen, niedrigeren Bereich, was für Pd5Ni/C und Pd/C nicht verwunderlich ist. Jedoch muss das Er-
gebnis für PdAg/C relativiert werden. Da alle Elektroden mit einer Katalysatormenge von 2 mgMetall cm
-2
 
besprüht wurden, ist die Pd-Masse je nach Katalysatorzusammensetzung variabel und führt zu Mengen 
von 1,0 mgPd cm
-2
 für PdAg/C, 1,7 mgPd cm
-2
 für Pd5Ni/C und 2,0 mgPd cm
-2
 für Pd/C. Da in dem be-
schriebenen, niedrigen Stromdichtebereich die erreichbare Stromdichte von der Katalysatormenge ab-
hängt, wird daraus geschlossen, dass der Einsatz von PdAg/C eine deutliche Steigerung der katalytischen 
Aktivität auch in den Einzelzelluntersuchungen bedeutet. 
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Wird die Stromdichte höher, ist der Zusammenhang zwischen Stromdichte und Zellspannung nicht mehr 
von katalytischen Prozessen, sondern vom Zellwiderstand abhängig, und der Verlauf der U-I-Kennlinie 
wird linear. Der Zellwiderstand ist vom Elektrolyt, Stromableiter und von Übergangswiderständen ab-
hängig. Da die Materialien, die einen direkten Einfluss auf den Zellwiderstand haben, wie Membran, 
LDL/GDL und Binder, hier stets gleich sind, sind auch die linearen Abfälle der Zellspannung in diesem 
Bereich für die untersuchten Zellen weitestgehend gleich. 
Für Pd3Ru/C und PdRh/C wurden die höchsten Leistungsdichten mit Maxima über 0,1 W cm
-2
 gemessen. 
In der Literatur konnten solche Leistungsdichten bisher nur mit Pt- bzw. Pt-basierten Elektrokatalysatoren 
erreicht werden. Wu et al. zeigten eine Leistungsdichte von 105 mW cm
-2
 bei 90 °C für eine ADMFC mit 
KOH-dotierter Polybenzimidazol-Membran als Elektrolyt, Pt-Ru als Anodenkatalysator und Pt als Ka-
thodenkatalysator (je 5 mgMetall cm
-2
) [244]. Prakash et al. erreichten sogar bis zu 160 mW cm
-2
. Aller-
dings wurde in der Studie Pt als Katalysator benutzt und die benutzten hohen Metallbeladungen von 
8 mgPt cm
-2
 sind aus Kostengründen in der Praxis unerwünscht [245]. Die hier gezeigten U-I-Kennlinien 
für Pd/C und PdM/C Anodenkatalysatoren sind mit einer niedrigeren Metallbeladung und ohne Pt als 
Katalysator erreicht worden. Pt/C als Anodenkatalysator zeigt zwar eine deutlich höhere maximale Leis-
tungsdichte als Pd/C, jedoch sind die Reaktionsverluste für Pt höher als für Pd. 
Tabelle 17: Leerlaufspannung, Leistungsdichte und gebrauchte Pd-Masse pro erzeugter Leistung des eingesetzten 


















Pd/C 0,868 23,5 85  43,4 46  63,5 32 
Pd3Ru/C 0,939 48,6 31  77,9 19  102,6 15 
PdRh/C
1
 0,915 34,5 58  62,0 32  90,2 22 
PdAg/C 0,907 26,2 38  47,3 21  69,6 14 
Pd5Ni/C 0,903 22,7 73  46,7 36  68,8 24 
1
 Für PdRh/C wurde die PdRh-Masse zur Berechnung verwendet. 
In Tabelle 17 sind einige für den Betrieb relevante Zellspannungen mit dazugehörigen Leistungsdichten 
aufgeführt. Grundsätzlich ist es erstrebenswert, die ADMFC bei höheren Zellpotentialen zu betreiben, da 
hier der Wirkungsgrad der Brennstoffzelle über die in Kap. 1.1.1 gezeigten Zusammenhänge höher ist. 
Die höchsten Leistungsdichten werden mit Pd3Ru/C unabhängig vom verwendeten Zellpotential erreicht. 
Wie in Kapitel 4.2.1 beschrieben, ist die Verminderung der eingesetzten Edelmetalle wie Pt, Pd oder Rh 
in einer Katalysatorschicht aus wirtschaftlicher Sicht notwendig, um ADMFC konkurrenzfähig zu ande-
ren Brennstoffzellensystemen zu machen. Daher ist es wichtig zu evaluieren, wieviel Pd (bzw. Pd und Rh 
im Fall von PdRh/C) benötigt wird, um eine bestimmte Leistung von der Brennstoffzelle abzurufen. Da-




beitsbedingungen zur Erzeugung einer Leistung von 1 W gebraucht wird. Da Rh ähnlich teuer ist wie Pd, 
wurde für PdRh/C die Masse beider Metalle berücksichtigt. Die Auswertung der Daten ergibt, dass so-
wohl Pd3Ru/C als auch PdAg/C es ermöglichen, den notwendigen Pd-Gehalt um mehr als die Hälfte zu 
verringern. Im Vergleich zu Pd/C konnte für alle Mischkatalysatoren eine Einsparung von Pd festgestellt 
werden. 
7.2.6. Kurzzusammenfassung der elektrochemischen Untersuchungen 
Im Folgenden werden die Erkenntnisse aus den vorangegangenen Kapiteln zu Untersuchungen der Pro-
duktverteilung, des Mechanismus und der Kinetik der Methanoloxidation an Pd/C und PdM/C Katalysa-
toren im Alkalischen zusammengefasst: 
 Während die Metalle (M/C) allein nicht relevant aktiv für die Methanoloxidationreaktion sind, 
zeigen die PdM/C Katalysatoren höhere Stromdichten und niedrigere Onset-Potentiale als Pd/C 
(und teilweise auch als Pt/C). 
 Die Mischmetalle unterstützen die Dehydrogenierung von Methanol und oxidative Entfernung 
von COads über den Langmuir-Hinshelwood-Mechanismus durch ihren oxophilen Charakter (Be-
reitstellung von OHads in Nachbarschaft zu Pd). Dieser Vorgang wird auch bifunktioneller Me-
chanismus genannt. 
 Auf der Oberfläche von PdM/C Katalysatoren sind, abhängig von den Eigenschaften des Misch-
metalls, verschiedene reaktive Zentren für die Oxidation von COads bzw. Methanol zuständig. 
 Der Mechanismus der Methanol-Dehydrogenierung ist insofern für alle untersuchten Katalysato-
ren gleich, dass COads das stabile Endprodukt ist, wie die Methanol-Adsorptionsversuche zeigen. 
 Die PdM/C Katalysatoren sind dazu fähig, COads bei niedrigeren Potentialen zu oxidieren und die 
Adsorbatbedeckung in Methanol-Adsorptionsversuchen deutlich zu verringern. Dies führt zu ei-
ner verringerten Anfälligkeit für das Katalysatorgift COads. 
 Bis auf Ni zeigen die Mischmetalle einen positiven Einfluss auf die komplette Oxidation von Me-
thanol zu CO2 an PdM/C Katalysatoren, verglichen mit Pd/C. Abhängig vom Oxidationspotential 
ist CO2 an PdM/C (M ≠ Ni) das Hauptprodukt der Methanoloxidationsreaktion. Dies ist für Pt/C 
bei keinem der untersuchten Potentiale und für Pd/C nur bei E ≥ 0,8 V der Fall. 
 Bei Pd/C entsteht während der Bulkoxidation von Methanol CO2 und HCOOCH3 bei gleichen 
Potentialen, bei PdM/C Katalysatoren (M ≠ Ni) entsteht CO2 bei deutlich niedrigeren Potentialen 
als HCOOCH3. Dies deutet darauf hin, dass bei niedrigen Oxidationspotentialen der direkte Re-
aktionsweg über die COads-Zwischenstufe an PdM/C Katalysatoren (M ≠ Ni) bevorzugt ist, wäh-
rend der indirekte Reaktionsweg mit Erhöhung des Oxidationspotentials an Bedeutung gewinnt 
(vgl. Abb. 3). 
 Bei Oxidationspotentialen zwischen 0,5 V und 0,7 V ist die Oxidation von COads der geschwin-
digkeitsbestimmende Schritt der Methanoloxidation an Pd/C und PdM/C Katalysatoren. Für ein 
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Oxidationspotential ≥ 0,8 V ist die Adsorption von Methanol an der Katalysatoroberfläche ge-
schwindigkeitsbestimmend.  
 Während Pd5Ni/C und PdAg/C ähnliche Aktivierungsenergien für die Methanoloxidation wie für 
Pd/C aufweisen, ist die Aktivierung der Methanoloxidationsreaktion an Pd3Ru/C und PdRh/C 
deutlich weniger gehemmt. 
 Die Experimente in der Halbzelle sind durch Einzelzelltests bestätigt worden. Aus wirtschaftli-
cher Sicht ist die Reduzierung der gebrauchten Pd-Menge pro erzeugtem Watt von Bedeutung, 




8. Entwicklung eines neuen Binders für Anoden in der  
ADMFC 
Die Entwicklung eines Binders für die ADMFC ist von fundamentaler Bedeutung für die spätere Anwen-
dung, da perspektivisch KOH nicht mehr als elektrolytischer Unterstützer im Brennstoff eingesetzt wer-
den soll. Stattdessen soll, wie in Kap. 1.3 gezeigt, ein geeigneter Binder die Bildung einer Drei-Phasen-
Grenze und die anionische Leitung übernehmen. Wie in Kap. 4.1 dargestellt, soll dafür ein anionenleiten-
des Ionomer mit PPO als Grundgerüst, einer kurzkettigen Seitenkette und einem Imidazoliumkation als 
Ladungsträger hergestellt und untersucht werden. Zuerst wird nachfolgend auf die Auswahl der Materia-
lien für die Synthese eingegangen und dann der Einfluss der Seitenkettenstruktur gegenüber einer Iono-
merstruktur ohne Seitenkette untersucht. 
8.1. Bestimmung der Syntheseparameter 
In diesem Kapitel wird kurz dargestellt, auf Basis welcher Untersuchungen die Synthesebedingungen und 
Materialauswahl für die untersuchten ionomeren Binder festgelegt sind.  
8.1.1. Auswahl der Quarternisierungsreagenzien 
Nach den Erkenntnissen der Literaturrecherche soll zum Aufbau der Binder ein Imidazoliumkation an 
PPO mit und ohne Seitenkette erzeugt werden. Ausschlaggebend für die Materialauswahl ist die Bestän-
digkeit der Quarternisierungsreagenzien in alkalischem Medium bei erhöhter Temperatur. Die experimen-
telle Bestimmung dieser Beständigkeit erfolgt, indem funktionalisierte Membranen über einen Zeitraum 
von zehn Tagen in 3 M KOH Lösung bei 60 °C eingelegt und täglich die ionischen Leitfähigkeiten (ge-
messen bei 60 °C, RH = 100 %) aufgezeichnet werden. Der zeitabhängige Verlauf der ionischen Leitfä-




Abbildung 59: Langzeitstabilität von PPO-basierten AEMs (DoS = 20 %) mit verschiedenen Imidazolium-
Gruppen und Vernetzungsreagenzien in 3 M KOH Lösung bei 60 °C. 
Die mit Imidazolium funktionalisierten Membranen bestehen aus Imidazolreagenzien mit verschiedener 
Anzahl an Methylgruppen. Das mit 1-Methylimidazol funktionalisierte Ionomer (PPO-MIm) zeigt von 
Anfang an eine starke Abnahme der ionischen Leitfähigkeit. Mit Erhöhung der Anzahl der Methylgrup-
pen werden die Ionomere beständiger gegen den Einfluss von KOH. So ist eine signifikante Abnahme der 
ionischen Leitfähigkeit für das mit 1,2-Dimethylimidazol funktionalisierte Ionomer (PPO-DMIm) nach 
Tag 2 und für das 1,2,4,5-Tetramethylimidazol (PPO-TMIm) nach Tag 3 zu erkennen. Den gleichen Zu-
sammenhang zeigten auch schon andere Forschungsgruppen [126–130,246–248]. Wie dieser Unterschied 
zustande kommt, ist durch die unterschiedlichen möglichen Degradationsmechanismen für diese Materia-





Abbildung 60: Degradationsmechanismen für mit Imidazoliumkationen funktionalisierte PPO Binder: A) 
PPO-MIm und B) PPO-TMIm. 
Die Degradation an PPO-MIm kann entsprechend der Literatur über zwei Wege ablaufen: Die nucleophi-
le Substitution am α-ständig zum Imidazoliumkation stehenden C-Atom führt zur Abspaltung von 1-
Methylimidazol und dadurch zum Verlust der kationischen Gruppe (schwarze Pfeile, Abb. 61 A). Außer-
dem kann sich Hydroxid an den Imidazoliumring addieren, wenn der Imidazoliumring nicht substituiert 
ist (rote Pfeile, Abb. 61 A). Die Addition verursacht nicht nur den Verlust der kationischen Funktion, 
sondern führt zu einer Zwischenstufe, die potentiell unter Ringöffnung weiterreagieren kann [133]. Für 
PPO-TMIm ist die Addition von Hydroxid an den Imidazoliumring durch die Methylgruppen supprimiert 
(sterische Hinderung). Folglich führt hier nur die nucleophile Substitution am α-ständig zum Imidazoli-
umkation stehenden C-Atom zu Degradation, was sich in der experimentellen Evaluierung durch eine 
verbesserte Lebensdauer widerspiegelt. 
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Neben der kationischen Struktur selbst ist auch die Struktur der Seitenkette auf eine mögliche Empfind-
lichkeit gegenüber Hydroxid zu testen. Dafür werden verschiedene aus der Polymerchemie bekannte Ver-
netzer (1,4-Diiodobutan, DIB; 1,6-Diiodohexan, DIH; Octafluoro-1,4-Diiodobutan, DIFB), welche mit 
dem Diamin DABCO und bromiertem PPO ein vernetztes kationisches Polymer ergeben, ebenfalls in 
3 M KOH bei 60 °C gealtert. Die resultierenden Verläufe der ionischen Leitfähigkeit (gemessen bei 
60 °C, RH = 100 %) über die Alterungszeit sind in Abbildung 59 aufgezeigt. 
Für die unfluorierten Vernetzer wird eine deutliche Senkung der ionischen Leitfähigkeit ab Tag 2 für 
DIB-Vernetzer und ab Tag 4 für DIH-Vernetzer sichtbar. Der Unterschied zwischen DIB- und DIH-
modifiziertem kationischem Polymer lässt sich durch den Degradationsmechanismus erklären. Für den 
DIB-Vernetzer ist dieser in Abbildung 61 gezeigt. Beide unfluorierten Vernetzer unterliegen der Degrada-
tion durch die E2-Eliminierung über β-H-Atome. Der Unterschied zwischen DIB und DIH ist hierbei, 
dass durch den ersten Eliminierungsschritt ein allylisches β-H-Atom für DIB entsteht und für DIH nicht. 
Allylisch gebundene H-Atome besitzen eine geringere Bindungsenergie als alkylische oder vinylische C-
H-Bindungen, weshalb die Bindungsspaltung bevorzugt an allylischen C-H-Bindungen auftritt [249]. 
Zudem führt die E2-Eliminierung über das allylische β-H-Atom zu dem thermodynamisch stabilen 1,3-
Butadien. Diese Aspekte führen zu der beobachteten schnelleren Degradation von mit DIB vernetzten 
Proben. 
 
Abbildung 61: Möglicher Degradationsmechanismus für den DIB-Vernetzer in PPO-DABCO-DIB (100 % 
vernetzt). 
Für den perfluorierten Vernetzer wird erst ab einer Zeit ≥ 6 d eine signifikante Degradation festgestellt. 
Es kann allerdings davon ausgegangen werden, dass die festgestellte Degradation vom Abbau der kationi-
schen Gruppe stammt, da die E2-Eliminierung an vollständig fluorierten Ketten unter den hier benutzten 




Zusammenfassend hat sich gezeigt, dass es sinnvoll ist, 1,2,3,4-Tetramethylimidazol als kationenbilden-
den Baustein und Octafluoro-1,4-Diiodobutan als Seitenkettenreagenz für die Herstellung des Ionomers 
zu nutzen. 
8.1.2. Festlegung des zu untersuchenden Substitutionsgrades 
Der Substitutionsgrad gibt an, wie viele Methylgruppen des PPO bei der Bromierung statistisch zu 
CH2Br-Gruppen umgesetzt wurden. Daher wird über den DoS gesteuert, wie viele kationische Gruppen 
bzw. Seitenketten am Polymergerüst entstehen. Aus diesem Grund hat der Substitutionsgrad auch einen 
direkten Einfluss auf die Eigenschaften des Ionomers, wie z.B. die ionische Leitfähigkeit, ionische Aus-
tauschkapazität, Quellung, Methanoldiffusion und Stabilität. Den Substitutionsgrad richtig einzustellen, 
ist folglich ein sensibler Faktor für weiterführende Untersuchungen. 
Zur Bestimmung eines sinnvollen Substitutionsgrades werden die ionische Leitfähigkeit und die Quellrate 
von PPO-TMIm bei verschiedenen DoS-Werten bestimmt. Die resultierenden Werte (Messtemperatur: 
60 °C) sind in Abhängigkeit vom DoS in Abbildung 62 aufgetragen. 
 
Abbildung 62: Abhängigkeit der ionischen Leitfähigkeit und der Quellrate einer Membran aus PPO-
TMIm; Beide Werte wurden bei 60 °C festgestellt. 
Aus den Werten für die ionische Leitfähigkeit ist abzuleiten, dass ab einem Substitutionsgrad von ≥ 20 % 
praktikable Leitfähigkeiten mit IC ≥ 18 mS cm
-1
 erreicht werden. Während die Leitfähigkeit bei einem 
DoS zwischen 9 % und 27 % einen näherungsweise linearen Anstieg aufweist, steigt die Quellrate nähe-
rungsweise exponentiell an. Bei einem DoS von 31 % quillt die Membran fast auf ihre 2,75-fache Größe 
an und bildet ein Hydrogel, wodurch die Messung der Leitfähigkeit durch die Labilität der Membran 
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nicht mehr möglich ist. Bei einem DoS von 27 % nimmt die Membran so viel Brennstoff auf, dass sie 
ungefähr doppelt so groß wird. Obwohl hier die ionische Leitfähigkeit am höchsten ist, ist eine so starke 
Quellrate im Brennstoff für die Anwendung als Binder ein Ausschlusskriterium. Aufgrund dessen wird 
der Substitutionsgrad, bei dem weitere Untersuchungen im Folgenden gezeigt werden, auf DoS = 20 % 
festgesetzt, da hier die Leitfähigkeit hoch und die Quellrate noch akzeptierbar klein ist. 
8.2. 1H-NMR-spektroskopische Strukturanalyse 
Die 
1
H-NMR-Spektroskopie wird in dieser Arbeit genutzt, um sowohl den Substitutionsgrad aus der 
Bromierung von PPO zu bestimmen als auch die Synthese der gewünschten Materialien zu bestätigen. In 
Abbildung 63 sind die 
1
H-NMR-Spektren von dem Grundmaterial Polyphenylenoxid, dem bromierten 
PPO (mit DoS = 20 %) und dem mit TMIm quarternisierten PPO gezeigt. Über die Lage der Peaks (che-
mische Verschiebung δ) werden die Strukturen analysiert. Falls nicht anders referenziert, wird der Ab-
gleich der Peaks mit der Struktur über die Standardliteratur über den Einfluss der Struktur auf die chemi-







H-NMR-Spektren und Strukturen von PPO, bromiertem PPO (DoS = 20 %) und mit 
TMIm funktionalisiertem PPO. 
PPO zeigt zwei Peaks im Spektrum für die aromatischen H-Atome (s, δ = 6,4 ppm) und die CH3-Gruppe 
(s, δ = 2,0 ppm). Dies stimmt mit der Literatur überein [57,251]. Der Peak bei δ = 7,2 ppm entspricht dem 
Lösungsmittel CDCl3, welches zu einem geringen Anteil aus CHCl3 besteht und deshalb auch einen Peak 
verursacht [252]. Das bromierte PPO zeigt ein leicht verändertes Spektrum: Die CH3-Gruppen sind im-
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mer noch bei δ = 2,0 ppm lokalisiert. Bei δ = 4,3 ppm taucht ein neuer Peak auf, der von der CH2Br-
gruppe stammt. Durch die Veränderung der Seitengruppe von -CH3 zu -CH2Br wird das vormalige Singu-
lett für die aromatischen H-Atome in PPO zu einem Multiplett bei δ = 6,3 – 6,7 ppm für PPO-Br. Beide 
Veränderungen im Spektrum von PPO-Br im Vergleich zu PPO sind aus der Literatur bekannt [57,251]. 
Bei δ = 7,2 ppm ist wieder der Peak für das Lösungsmittel CDCl3 zu sehen.  
Mit der Substitution des Broms durch den TMIm-Ring verändert sich das Spektrum signifikant. Grund-
sätzlich sind immer noch die Peaks für PPO (Ar-H: m, δ = 6,2 – 6,8 ppm; -CH3: s, δ = 2,0 ppm) zu sehen. 
Im Vergleich zu PPO-Br ist der Peak für die CH2-Brücke zu δ = 5,3 ppm wegen der kationischen Funkti-
onalisierung verschoben. Dieses Verhalten wurde auch schon für andere Imidazolium-funktionalisierten 
PPO AEMs beobachtet [127,253]. Der Peak bei δ = 4,3 ppm für -CH2Br wird nicht mehr beobachtet, was 
die vollständige Umsetzung der CH2Br- zu CH2-TMIm-Gruppen bedeutet. Bei δ = 3,3 ppm ist der Peak 
für die N-gebundene CH3-Gruppe des TMIm-Bausteins lokalisiert, während die C-gebundenen CH3-
Gruppe bei δ = 2,4 – 2,6 ppm liegen. Der Peak für N-CH3 überlappt dabei mit einem Peak für H2O, wel-
ches in der ionischen Struktur eingelagert ist und daher eine hohe Intensität zeigt. Die Peaks bei 3,0 ppm, 
2,8 ppm und 1,9 ppm stammen von DMAc, welches noch aus der Synthese des Ionomers stammt [252].  
Das 
1




H-NMR-Spektrum und Struktur von PPO-2MIm-DIFB-TMIm. 
Für PPO-2MIm-DIFB-TMIm ist das Spektrum ähnlich wie für PPO-TMIm. Die PPO Signale sind wieder 
bei δ = 6,2 – 6,8 ppm und δ = 2,0 ppm lokalisiert. Die Methylengruppe, die die Seitenkette mit dem 
Grundpolymer verbindet, verursacht wie bei PPO-TMIm einen Peak bei 5,3 ppm. Ein starker Peak für 
Wasser ist bei ca. δ = 4,0 ppm zu sehen. Die 2MIm-Einheit zeigt zwei charakteristische Peaks bei 




H in Abb. 64). Dies wurde für ähnliche 
Imidazolium-Gruppen auch in der Literatur gefunden [127,254–256]. Die H-Atome der C-gebundenen 




einen Abgleich mit der Literatur bestätigt wird [127,256,257]. DMAc (NMR-Lösungsmittel) ist bei 
3,0 ppm, 2,9 ppm und 2,0 ppm zu sehen [252]. 
8.3. Thermische Stabilität 
Die TGA und DTG Kurven von PPO-TMIm und PPO-2MIm-DIFB-TMIm sind in Abbildung 65 gezeigt. 
Aus der Literatur ist bekannt, dass die Zersetzungstemperatur von unmodifiziertem PPO 470 °C beträgt 
[258]. Für die Ionomere ist die Zersetzung des polymeren Grundgerüsts, welches durch ein starkes Mini-
mum in der DTG Kurve von ~5 % min
-1
 gekennzeichnet ist, zu niedrigeren Temperaturen verschoben. 
Die Minima sind bei 405 °C für PPO-TMIm und bei 347 °C für PPO-2MIm-DIFB-TMIm lokalisiert. Die 
Verschiebung der Zersetzungstemperatur der PPO-Grundstruktur ist auch durch Lin et al. für mit 1-
Methylimidazol modifizierte PPO-Membranen gezeigt worden [127]. Für die Anwendung der Ionomere 
als Binder in der ADMFC, die bei Temperaturen von 60 – 90 °C arbeitet, ist die thermische Stabilität der 
kationischen Gruppe, welche bei deutlich niedrigeren Temperaturen zersetzt wird, relevant, da die thermi-
sche Zersetzung der kationischen Struktur zum Verlust der ionischen Leitfähigkeit führt. Für beide Iono-
mere ist die Zersetzungstemperatur der kationischen Gruppe mit 201 °C für PPO-TMIm und 239 °C für 
PPO-2MIm-DIFB-TMIm deutlich höher als die Arbeitstemperatur der ADMFC.  
 
Abbildung 65: Thermogravimetrische und differenzielle thermogravimetrische Kurven für PPO-TMIm 
und PPO-2MIm-DIFB-TMIm. 
PPO-2MIm-DIFB-TMIm zeigt im Vergleich zu PPO-TMIm eine höhere thermische Stabilität bezüglich 
der kationischen Gruppe, aber eine niedrigere thermische Stabilität des PPO-Grundgerüsts. Außerdem ist 
in der DTG Kurve zu beobachten, dass die thermische Zersetzung der kationischen Gruppe direkt in die 
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des PPO-Grundgerüsts für PPO-2MIm-DIFB-TMIm übergeht, während diese Zersetzungsbereiche für 
PPO-TMIm getrennt zu beobachten sind. Um zu klären, wie dieses Verhalten von PPO-2MIm-DIFB-
TMIm zustande kommt, wird, wie in Abbildung 66 gezeigt, die Entstehung von H2O und Flusssäure (HF) 
während der TGA-Messung mittels Massenspektrometrie aufgezeichnet. Außerdem wird auf diese Weise 
festgestellt, ob der geringe Gewichtsverlust (< 3 %), der bei ca. 80 °C zu erkennen ist, dem Verlust von 
H2O zuzuordnen ist. 
 
Abbildung 66: Thermogravimetrische Kurve für PPO-2MIm-DIFB-TMIm und gekoppelte MS Signale 
von durch thermische Zersetzung freiwerdendem H2O und HF. 
Das MS Signal von H2O zeigt in Abb. 66 einen Peak bei ca. 6 min. Dies entspricht bei einer Starttempera-
tur von 20 °C und einer Heizrate von 10 °C min
-1
 einer Temperatur von ~80 °C. Daraus wird gefolgert, 
dass der vorher erwähnte Gewichtsverlust durch den Verlust von physisorbiertem Wasser entsteht und 
nicht durch den Abbau der kationischen Funktion. Für die Bildung von HF wird ein Peak bei ~220 °C 
beobachtet. Dieser passt gut zu der Zersetzungstemperatur der kationischen Gruppe in PPO-2MIm-DIFB-
TMIm. Da die HF-Entwicklung mit der thermischen Zersetzung des Ionomers zusammenfällt, wird der 
Schluss gezogen, dass das hochreaktive HF, welches aus dem Abbau der teilfluorierten Seitenkette 
stammt, die Zersetzung des PPO-Grundgerüsts unterstützt. 
8.4. Quellverhalten 
Die Brennstoffaufnahme (FU) und die Quellrate im Brennstoff (QR) werden bestimmt, um die Ionomere 
bezüglich ihres Verhaltens bezüglich des Stofftransports und der Quellung einer Drei-Phasen-Grenze in 
der anodischen Schicht zu evaluieren. Während eine hohe Brennstoffaufnahme gewünscht ist, da dies den 




da dies zur Isolation von Katalysatorpartikeln und im schlimmsten Fall zur Delamination der Katalysator-
schicht führen kann [259]. In Abbildung 67 sind beide Größen in Abhängigkeit von der Temperatur für 
PPO-TMIm und PPO-2MIm-DIFB-TMIm dargestellt. 
 
Abbildung 67: Abhängigkeit der Brennstoffaufnahme und der Quellrate von der Temperatur für PPO-
TMIm und PPO-2MIm-DIFB-TMIm. 
Unabhängig von der Messtemperatur erreicht PPO-2MIm-DIFB-TMIm für die Quellrate keine Werte 
über 10 %, was signifikant niedriger ist als für PPO-TMIm. Allerdings zeigt PPO-2MIm-DIFB-TMIm 
auch kleinere Werte für die Brennstoffaufnahme als PPO-TMIm. Vergleicht man die Werte von FU und 
QR für die beiden Ionomere, fällt auf, dass PPO-2MIm-DIFB-TMIm bei vergleichbaren Brennstoffauf-
nahmen deutlich weniger im Brennstoff quillt. Bei 70 °C bzw. 80 °C zeigen beide Ionomere ein 
FU ≈ 40 %. Allerdings zeigt PPO-2MIm-DIFB-TMIm mit QR = 9 % einen deutlich niedrigeren Wert für 
die dimensionsbezogene Veränderung des Ionomers durch die Brennstoffaufnahme als PPO-TMIm 
(QR = 60 %). Aus Arbeiten von Pan et al. ist bekannt, dass Seitenkettenstrukturen für diesen Effekt ver-
antwortlich sind, da sie die Ausbildung von hydrophilen und hydrophoben Domänen im Ionomer ermög-
lichen, die die Quellung des Polymers begrenzen [122].  
Durch die Bildung der teilfluorierten Seitenkettenstruktur in PPO-2MIm-DIFB-TMIm ist es folglich 
möglich, eine für eine Anodenschicht impraktikable Quellung des Ionomers zu unterdrücken, während 
immer noch genügend Brennstoff aufgenommen werden kann, um den Katalysator in der Drei-Phasen-
Grenze mit Methanol zu versorgen. 
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8.5. Untersuchung der Methanoldiffusion 
Die Methanoldiffusion durch das Ionomer ist neben der Brennstoffaufnahme (Kap. 8.4) ein weiterer Indi-
kator für den Reaktandentransport. Die Messungen, die zur Bestimmung des Diffusionskoeffizienten 




Abbildung 68: Messung der Methanoldiffusion und Kalibrierung bei verschiedenen Methanolkonzentra-




Aus der Kalibrierung (beispielhaft in Kap. 6.2 gezeigt) und Ikorr des detektieren Methanol-Signals ergibt 
sich, dass für PPO-TMIm im Gleichgewichtszustand 29,4 mmol L
-1
 Methanol von der methanolhaltigen 
Seite durch die Membran zur wässrigen Seite diffundieren, während es bei PPO-2MIm-DIFB-TMIm 
0,7 mmol L
-1
 sind. Setzt man nun die Werte in die Gleichungen 29 und 30 ein und verrechnet diese mit-
tels Gleichung 28, erhält man den Diffusionskoeffizienten, was in Tabelle 18 zusammengefasst ist. 






















































Zur Validierung des Versuchsaufbaus wird die Bestimmung von D für eine Nafion® N115 Membran 







erhalten, was mit Werten aus der Literatur übereinstimmt [260,261]. Daher wird der Versuchsaufbau als 
zuverlässig angesehen. 
Der Diffusionskoeffizient für die Methanoldiffusion durch PPO-TMIm ist ca. eine Größenordnung höher 
als für PPO-2MIm-DIFB-TMIm. Vergleicht man die Werte mit den Ergebnissen der Brennstoffaufnahme 
bei niedrigen Temperaturen, ist dieser Unterschied plausibel, da davon ausgegangen werden kann, dass 
die Diffusion durch eine stärkere Tendenz zur Aufnahme der 4 M CH3OH Lösung positiv beeinflusst 
wird. Grundsätzlich ist in der Binderschicht eine höhere Methanoldiffusion wünschenswert. Durch die 
hydrophobe Seitenkette ist diese in PPO-2MIm-DIFB-TMIm im Vergleich zu PPO-TMIm gehemmt.  
8.6. Ionischer Transport 
Der Transport von Hydroxidionen in der Drei-Phasen-Grenze ist eine Hauptfunktion, die der ionomere 
Binder in der Anodenschicht der ADMFC erfüllen muss. Die theoretischen ionischen Austauschkapazitä-
ten sind mit 1,48 mmol g
-1
 für PPO-TMIm und 1,01 mmol g
-1
 für PPO-2MIm-DIFB-TMIm aufgrund der 
höheren molekularen Masse des seitenkettenfunktionalisierten Ionomers unterschiedlich. Die experimen-
tell gemessenen Werte (1,35 mmol g
-1
 und 0,94 mmol g
-1
) liegen leicht unter den theoretischen Werten, 
zeigen allerdings eine ähnliche Differenz wie bei den theoretisch errechneten Werten untereinander, wes-
halb diese als korrekt angesehen werden. Normalerweise geht eine hohe ionische Austauschkapazität 
(≥ 2 mmol g
-1
) mit einer hohen ionischen Leitfähigkeit (≥ 50 mS cm
-1
) einher [262,263]. Obwohl PPO-
TMIm einen deutlich höheren Wert der ionischen Austauschkapazität zeigt als PPO-2MIm-DIFB-TMIm, 
ist die ionische Leitfähigkeit jedoch deutlich höher für das Ionomer mit der Seitenkette, wie Abbildung 69 
darstellt. Einen ähnlichen Zusammenhang von IC und IEC fanden auch Pan et al., welche ein Ionomer 
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mit Seitenkette mit einem ohne Seitenkette sowohl über eine molekular-dynamische Simulation als auch 
experimentell verglichen. Die Autoren führten das Verhalten auf die Bildung von ionischen Kanälen im 
Ionomer mit Seitenkette zurück, da sie für das Ionomer ohne Seitenkette keine Anzeichen der Bildung 
von Ionenkanälen per Simulation finden konnten [122]. Im weiteren Vergleich mit Literaturdaten zeigt 
sich, dass die hier gezeigten Werte als zuverlässig angesehen werden können: Lin et al. synthetisierten ein 
Polyfluoren-basiertes Ionomer mit kationischen Gruppen an Seitenketten und fanden bei einer ionischen 
Austauschkapazität von 0,98 mmol g
-1
 eine ionische Leitfähigkeit von 42,8 mS cm
-1
 bei 60 °C [264]. Ran 
et al. erzeugten ein seitenkettenfunktionalisiertes Ionomer, indem sie Vinylbenzylchlorid an das PPO-
Gerüst per Propfcopolymerisation anbanden und dann mit Trimethylamin quarternisierten. Bei einer 
Messtemperatur von 80 °C wurde für das Ionomer eine Leitfähigkeit von ~70 mS cm
-1
 
(IEC = 0,98 mmol g
-1
) erreicht [123,265]. Kürzlich zeigten Wang et al., dass es möglich ist, ein 
IC = 49 mS cm
-1
 bei 60 °C zu erreichen, indem man eine Seitenkette mit Imidazolium-Funktionalisierung 
an PPO anbringt [253]. Die Forschungsgruppen führten die erhöhten Leitfähigkeiten auf die Ausbildung 
ionischer Kanäle bzw. hydrophiler und hydrophober Domänen zurück. Neben der Beeinflussung der 
Quellung ermöglicht die Bildung von kationischen Seitenketten in PPO-2MIm-DIFB-TMIm also auch die 
Erhöhung der ionischen Leitfähigkeit. 
 
Abbildung 69: Abhängigkeit der ionischen Leitfähigkeit von der Temperatur für PPO-TMIm und PPO-
2MIm-DIFB-TMIm. 
Aus den in Abbildung 69 gezeigten Daten lässt sich die Aktivierungsenergie der ionischen Leitfähigkeit 




rungsenergie von PPO-2MIm-DIFB-TMIm beträgt 19,8 kJ mol
-1
, während PPO-TMIm einen niedrigeren 
Wert von 16,3 kJ mol
-1
 besitzt. Eine niedrige Aktivierungsenergie ist favorisiert, da dies das Anfahren der 
ADMFC bei niedrigen Temperaturen unterstützt. Nichtsdestotrotz ist die ionische Leitfähigkeit von PPO-
2MIm-DIFB-TMIm selbst bei der geringsten Messtemperatur (30 °C) doppelt so hoch wie für PPO-
TMIm. Verglichen zur Literatur, sind die gemessenen Aktivierungsenergien plausibel: Li et al. fanden 
Aktivierungsenergien zwischen 15,0 kJ mol
-1
 und 21,4 kJ mol
-1
 für PPO-basierte Ionomere mit Seitenket-
tenfunktion in Abhängigkeit von der ionischen Austauschkapazität (0,84 – 1,50 mmol g
-1
) [266].  
8.7. Langzeitstabilität in alkalischem Medium 
Die chemische Stabilität der kationischen Funktion in der alkalischen Umgebung der ADMFC ist ein 
entscheidendes Kriterium für die Anwendung des Binders in der Katalysatorschicht. Wie zuvor wird die-
se Stabilität durch Alterung von Membranen in 3 M KOH Lösung bei erhöhter Temperatur bestimmt. In 
Abbildung 70 ist der Verlauf der ionischen Leitfähigkeit mit fortlaufender Degradationszeit dargestellt. 
Da die ionischen Leitfähigkeiten der beiden Proben recht unterschiedlich sind (vgl. Abb. 69), ist hier, um 
die Ergebnisse besser vergleichen zu können, das Verhältnis der gemessenen IC zur maximal gemessenen 
IC aufgetragen (je bei 60 °C und RH = 100 %). 
 
Abbildung 70: Prozentuale Erniedrigung der ionischen Leitfähigkeit durch Einlegen von PPO-TMIm 
und PPO-2MIm-DIFB-TMIm Proben in 3 M KOH Lösung bei verschiedenen Temperaturen über 10 d. 
Beide Ionomere zeigen ein stabiles Verhalten, wenn sie bei Raumtemperatur für 10 d in die KOH-Lösung 
eingelegt werden. Mit erhöhter Temperatur verändert sich das Verhalten dann stark. Die ionische Leitfä-
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higkeit von PPO-TMIm nimmt ab dem ersten Tag ab, wenn die Temperatur auf 60 °C erhöht wird. Nach 
drei Tagen fällt sie dann rapide ab und bleibt im weiteren Verlauf bei einem Wert von ca. 30 %. Bei einer 
Degradationstemperatur von 80 °C ist dieser rapide Abfall schon am ersten Tag zu beobachten. Auch hier 
wird eine Restleitfähigkeit mit einem Verhältnis zum Ursprungswert von ca. 30 % erhalten. Die gefunde-
ne Restleitfähigkeit kann allerdings eher dem im Polymer physisorbiertem Hydroxid zugesprochen wer-
den. Die Proben wurden vor der Messung der Leitfähigkeit zwar mehrfach gewaschen, jedoch kann so im 
Polymer vorhandenes Hydroxid nicht entfernt werden. Die Restleitfähigkeit ist daher nicht der kationi-
schen Gruppe zuzuordnen. Sowohl in experimentellen als auch DFT Studien wurde für alkylsubstituierte 
Imidazoliumkationen eine erhöhte chemische Stabilität in alkalischem Medium auch bei höheren Tempe-
raturen festgestellt [246,267–269]. Daher wird hier davon ausgegangen, dass die Degradation hauptsäch-
lich über nucleophile Substitution an der Methylengruppe, welche als Brücke zum Polymergerüst fungiert 
(CH2
h
 in Abb. 63), abläuft.  
Für PPO-2MIm-DIFB-TMIm ist der Leitfähigkeitsverlust deutlich niedriger als für PPO-TMIm. Bei 
60 °C verliert PPO-2MIm-DIFB-TMIm über die zehn Tage ca. 5 % seiner ursprünglichen Leitfähigkeit, 
während es bei 80 °C weniger als 10 % sind. Die verminderten Werte für den Leitfähigkeitsverlust erklä-
ren sich dadurch, dass durch die Fluorierung des Vernetzers DIFB die Eliminierungsreaktionen als De-
gradationsmechanismen ausfallen. Zhou et al. fanden für ein Ionomer mit unfluorierter Seitenkette und 
Imidazoliumkation einen Leitfähigkeitsverlust von 30 % über eine Zeit von 10 Tagen bei 80 °C in 2 M 
KOH Lösung [270]. Durch die fluorierte Seitenkette wird die chemische Stabilität im Vergleich zur Lite-
ratur also verbessert. Auch PPO-2MIm-DIFB-TMIm besitzt die Möglichkeit der Degradation über den 
nucleophilen Angriff an der Methylengruppe des PPO. Dennoch werden im Vergleich zu PPO-TMIm 
deutlich geringere Leitfähigkeitsverluste festgestellt, was zu dem Schluss führt, dass der nucleophile An-
griff der Methylengruppe durch Hydroxid für PPO-2MIm-DIFB-TMIm durch den hydrophoben und sper-
rigen Charakter der Seitenkette ebenfalls behindert wird. 
8.8. Einfluss des Binders auf die Leistungsfähigkeit der ADMFC 
Die Verarbeitbarkeit des Binders in katalytische Anodenschichten ist ein weiterer Aspekt, der die An-
wendbarkeit des Binders für die ADMFC bestimmt. Dabei ist es wichtig, dass der Binder die Ausbildung 
einer porösen Katalysatorschicht unterstützt, um den Reaktanden- bzw. Produkttransport zu unterstützen. 
Untersuchungen an alkalischen Direkt-Ethanol-Brennstoffzellen zeigten nämlich, dass ein Ionomer, wel-
ches einen zu dichten Film in der Elektrode verursacht, zu Leistungseinbußen der Brennstoffzelle führt 
[64]. Rasterelektronenmikroskopische Aufnahmen der mit PPO-2MIm-DIFB-TMIm als Binder herge-
stellten Elektroden sind in nachfolgender Abbildung bei 5.000- und 50.000-facher Vergrößerung gezeigt 





Abbildung 71: Rasterelektronenmikroskopische Aufnahmen der anodischen Katalysatorschichten mit 
5wt % PTFE oder 15 wt%, 25 wt% oder 50 wt% PPO-2MIm-DIFB-TMIm als Binder und Pt/C als Kata-
lysator. Oben: 5.000-fache Vergrößerung; Unten: 50.000-fache Vergrößerung. 
Der Vergleich der REM-Aufnahmen von Elektroden mit PTFE bzw. PPO-2MIm-DIFB-TMIm als Binder 
ergibt, dass PPO-2MIm-DIFB-TMIm in der Lage ist, sowohl auf mikro- also auch nanoskaliger Ebene 
eine porösere Struktur als PTFE, welches einen sehr gleichmäßigen und feinporigen Aufbau der Elektro-
de erzeugt, in der Anodenschicht zu bilden. Eine erfolgreiche Einarbeitung des Ionomers in Anoden-
schichten ist, was die Elektrodenstruktur angeht, mittels REM-Aufnahmen belegt. 
8.8.1. COads-Stripping in der Einzelzelle 
Der Einfluss der Binderkonzentration auf die oxidative Entfernung von adsorbiertem CO am Pt/C Kataly-
sator ist in Abbildung 72 dargestellt. Hier sind die basislinienkorrigierten Scans gezeigt (Subtraktion des 




Abbildung 72: Potentiodynamischer Stripping-Scan für CO adsorbiert auf Pt/C in Abhängigkeit vom 




Mit PTFE wird ein für Pt typischer Stripping-Peak mit einem Maximum bei 0,68 V (vgl. COads-Stripping 
im DEMS-Aufbau, Abb. 44). Durch die Anwendung von PPO-2MIm-DIFB-TMIm verändern sich so-
wohl der Potentialbereich als auch die Form der Peaks mit steigendem Ionomergehalt in der anodischen 
Schicht. Bei einem Ionomergehalt von 15 wt% ähnelt der Peak noch stark dem der Elektrode mit PTFE 
als Binder, jedoch ist der Start der Oxidation von COads um 0,03 V zu kleineren Potentialen verschoben. 
Bei Ionomergehalten von 25 wt% und 50 wt% ist ein vorgelagerter Peak mit einem Maximum bei 0,48 V 
zu beobachten. Daraus wird geschlossen, dass PPO-2MIm-DIFB-TMIm die Reaktivität des Katalysators 
bezüglich der Oxidation von COads insofern beeinflusst, dass die Oxidation bei niedrigeren Potentialen 
abläuft. Während der Peak bei 0,48 V auftaucht, nimmt der Peak bei 0,68 V ab und ist für 50 wt% an 
PPO-2MIm-DIFB-TMIm in der Elektrodenschicht nicht mehr eindeutig zu erkennen. Eine Erniedrigung 
des Onset-Potentials der COads-Oxidation ist zwar gewünscht, jedoch muss evaluiert werden, wie sich der 
Ionomergehalt auf die Oberfläche, die für die katalytische Reaktion erreichbar ist, auswirkt. Quantifiziert 
wird dieser Einfluss über die Berechnung der elektrochemisch aktiven Pt-Oberfläche (engl. Electrochem-





, was aufgrund des geringen Binderanteils in der Schicht auch den höchsten Wert der hier un-
tersuchten Elektroden markiert. In der Literatur wurden ähnliche Werte für eine Katalysatorschicht mit 
Nafion® als Binder durch COads-Stripping im Sauren erhalten [271,272]. Obwohl die Elektrode mit 








. Mit Erhöhung des Binderanteils nimmt die elektrochemisch aktive Ober-








 für 50 wt% PPO-
2MIm-DIFB-TMIm ab. Die Erniedrigung der EASA hängt mit der Bedeckung von Katalysatorpartikeln 
mit einer zu dicken Schicht Ionomer zusammen, welche dann den Reaktandentransport und damit die 
Reaktion an der Katalysatorfläche inhibiert. Neben der Erniedrigung der EASA führt eine zu hohe Kata-
lysatorbeladung außerdem zu einer höheren Wahrscheinlichkeit der Isolierung von Katalysatorpartikeln 
vom Stromabnehmer, da der Binder selbst ein elektrischer Isolator ist. 
Alles in allem muss bei der Optimierung der anodischen Katalysatorschicht der ADMFC die Abhängig-
keit der Erniedrigung sowohl des Onset-Potentials der COads-Oxidation als auch der elektrochemisch ak-
tiven Oberfläche von dem Ionomeranteil in der Katalysatorschicht berücksichtigt werden. 
8.8.2. Einfluss des Ionomers auf die Zellleistung 
Die vorherigen Untersuchungen zeigen, dass PPO-2MIm-DIFB-TMIm eine hohe ionische Leitfähigkeit, 
thermische Stabilität, chemische Stabilität und niedrige Quellrate zeigt. Zwar ist die Methanoldiffusion 
im Vergleich zu PPO-TMIm gehemmt, dennoch sind die sonstigen Charakteristika des PPO-2MIm-
DIFB-TMIm-Ionomers vielversprechend für die Anwendung in der ADMFC. U-I-Kennlinien und Leis-
tungskurven für Einzelzellen mit anodischen Katalysatorschichten, die entweder PTFE oder PPO-2MIm-





Abbildung 73: Abhängigkeit der Leistungsdichte und Zellspannung von der Stromdichte für Einzelzellen 
mit verschiedenen Binderanteilen in der Katalysatorschicht mit 4 M CH3OH als Brennstoff und trocke-
nem O2 als Oxidant gemessen bei 60 °C. 
PTFE als Binder zeigt hohe Reaktionsverluste (Starker Abfall der Zellspannung bei kleinen Stromdich-
ten) in der U-I-Kennlinie. Dementsprechend ist die maximale Leistungsdichte für die Zelle mit PTFE als 
Binder mit 5 mW cm
-2
 gering. Varcoe und Slade erhielten für MEAs mit PtRu als Anodenkatalysator, Pt 
als Kathodenkatalysator, PTFE als Binder und einer AEM als Elektrolyt mit 2 M Methanol und O2 als 
Brennstoff bzw. Oxidant eine maximale Leistungsdichte von 8 mW cm
-2
 [58]. Unter Berücksichtigung, 
dass in der Studie von Varcoe und Slade sowohl auf der Anode als auch auf der Kathode ein erhöhter 
Druck (sog. „back pressure“) benutzt wurde, sind die hier erreichten Ergebnisse gut mit der Literatur 
vergleichbar. Durch den Einsatz von PPO-2MIm-DIFB-TMIm als ionomerer Binder wird die Leistung 
der Zelle unabhängig von der Beladung mit Binder gesteigert. Die höchste Strom- und Leistungsdichte 
erreicht die Elektrode mit 25 wt% PPO-2MIm-DIFB-TMIm mit 90,0 mA cm
-2
 bzw. 14,3 mW cm
-2
. Ob-
wohl COads-Stripping-Versuche zeigen, dass die Elektrode mit 15 wt% Ionomer eine höhere elektroche-
misch aktive Oberfläche hat, ist die maximale Leistungsdichte mit 9,7 mW cm
-2
 um über 30 % niedriger. 
Daher wird geschlossen, dass es mit 25 wt% PPO-2MIm-DIFB-TMIm in der Katalysatorschicht möglich 
ist, eine effizientere Drei-Phasen-Grenze zu bilden, die den Katalysator zwar teilweise inhibiert (Ernied-
rigung EASA), aber diese dafür besser mit Reaktanden (CH3OH, OH
-
) versorgen kann. Schauer et al. 
stellten MEAs für alkalische Elektrolysezellen mit variablen Ionomergehalten in der Elektrodenschicht 



















5wt % PTFE 0,639 0,08 0,82 5,19 
15 wt% Ionomer 0,733 0,80 2,24 9,70 
25 wt% Ionomer 0,772 1,65 4,44 14,33 
50 wt% Ionomer 0,679 0,11 0,55 5,86 
Die Leistungsdichten der Zellen mit Ionomer (Tabelle 19) sind im Vergleich zu aktueller Literatur über 
Einzelzellexperimente, in der kein KOH als elektrolytischer Zusatz zugegeben wurde, deutlich erhöht, da 
sonst lediglich Werte zwischen 1 mW cm
-2
 und 8 mW cm
-2
 erreicht werden [66,105,273–275]. Kürzlich 
publizierten Yan et al. eine Leistungsdichte von 31 mW cm
-2
 für eine Einzelzelle mit einer hoch ionisch 
leitfähigen AEM (IC = 52 mS cm
-1
 bei 20 °C), ohne dass KOH zugegeben werden musste [68]. Da die in 
der hier vorliegenden Arbeit benutzte kommerzielle AEM eine deutlich niedrigere Leitfähigkeit besitzt, 
wird daraus geschlossen, dass die Zellleistung durch den Einsatz einer ionisch leitfähigeren AEM noch 
gesteigert werden kann. Unabhängig davon kann zusammengefasst werden, dass durch den Einsatz von 
PPO-2MIm-DIFB-TMIm als Binder die Zellleistung deutlich gesteigert werden kann, was die Ergebnisse 
aus vorigen Versuchen bestätigt. 
8.9. Kurzzusammenfassung der Untersuchungen an Bindermaterialien 
Neben einem effizienten PdM/C Katalysator besteht die anodische Katalysatorschicht aus einem Binder. 
Aktuell wird PTFE als Binder benutzt, was dazu führt, dass Elektrolytzusatz (KOH) zum anodischen 
Brennstoff zugegeben werden muss. In den vorrangegangenen Untersuchungen werden sowohl die Syn-
these als auch die Charakterisierung von anionenleitenden PPO-basierten Bindern beschrieben. Der Ver-
gleich zweier Strukturtypen steht dabei im Mittelpunkt: Zum einen eine polyelektrolytische und zum an-
deren eine seitenkettenfunktionalisierte Struktur. 
Nach Auswahl der in dieser Arbeit beständigsten Materialien für die Synthese, zeigt die 
1
H-NMR-
Spektroskopie, dass die Synthese von PPO-TMIm (polyelektrolytisch) und PPO-2MIm-DIFB-TMIm 
(seitenkettenfunktionalisiert) erfolgreich ist. Die wichtigsten Daten aus den nachfolgenden Untersuchun-
gen bezüglich ionischer Leitfähigkeit, Stabilität und Reaktandentransport sind für die ionomeren Binder 

































PPO-TMIm 18,4 29,1 40,2 6∙10
-7
 201 70 
PPO-2MIm-DIFB-TMIm 45,4 18,3 3,5 2∙10
-8
 239 9 
1
 gemessen bei 60 °C / RH 100 %; 
2
 gemessen bei 60 °C; 
3
 Prozentualer Verlust der IC durch Einlegen der Probe für 
10 d in 3 M KOH bei 80 °C, IC gemessen bei 60 °C / RH 100 %. 
Beide Ionomere zeigen eine für die Anwendung als Binder ausreichende thermische Stabilität. Während 
PPO-TMIm eine schlechte chemische Stabilität gegenüber KOH bei erhöhter Temperatur zeigt (ICVer-
lust = 70 %), verliert PPO-2MIm-DIFB-TMIm unter den harschen Bedingungen der Stabilitätstests 9 % 
seiner anfänglich ionischen Leitfähigkeit. Außerdem besitzt PPO-2MIm-DIFB-TMIm ein größeres Ver-
mögen, Ionen zu leiten, was auf die Bildung von ionischen Domänen zurückgeführt werden kann. Die 
Brennstoffaufnahme ist für PPO-TMIm deutlich erhöht, was sich auch in einem höheren Diffusionskoef-
fizienten für Methanol durch das Ionomer widerspiegelt. Allerdings quillt PPO-TMIm auch stark im 
Brennstoff, was zu einer starken Veränderung der geometrischen Ausdehnung führt. Für PPO-2MIm-
DIFB-TMIm sind die Brennstoffaufnahme und der Diffusionskoeffizient vermindert, was auf die hydro-
phobe, teilfluorierte Seitenkette zurückgeführt wird. Dies führt auch zu einer deutlich niedrigeren Quell-
rate für PPO-2MIm-DIFB-TMIm im Vergleich zu PPO-TMIm. Es ist bemerkenswert, dass bei vergleich-
baren Brennstoffaufnahmen PPO-2MIm-DIFB-TMIm eine weniger starke geometrische Ausdehnung 
zeigt als PPO-TMIm, was auf die Ausbildung ionischer und hydrophober Domänen zurückgeführt wird. 
Aus diesen Gründen ist PPO-2MIm-DIFB-TMIm trotz niedrigerem Diffusionskoeffizienten als Binder für 
die ADMFC zu wählen. 
Es ist möglich, PPO-2MIm-DIFB-TMIm mit Pt/C und Benzaldehyd-Methanol-Mischung (1:2) zu Kataly-
satortinte bzw. nachfolgend zu GDEs zu verarbeiten. In abschließenden Einzelzellexperimenten zeigt 
sich, dass PPO-2MIm-DIFB-TMIm die maximale Leistung der ADMFC im Vergleich zu PTFE um das 
2,75-fache ansteigen lassen kann, wenn 25 wt% der anodischen Katalysatorschicht aus PPO-2MIm-







Die hier vorgestellte Arbeit befasste sich in zwei Abschnitten zum einen mit der Untersuchung der Me-
thanoloxidation an Pd-basierten Katalysatoren im Alkalischen und zum anderen damit, wie der Katalysa-
tor durch ein speziell für die ADMFC designtes Ionomer möglichst effizient in der resultierenden Kataly-
satorschicht angebunden werden kann. Elektrochemische Standarduntersuchungen, wie die cyclische 
Voltammetrie, Chronoamperometrie oder Adsorbat-Stripping-Experimente in alkalischem Medium, wur-
den für diesen Zweck sowohl in herkömmlichen Halbzellen als auch in einer DEMS-Durchflusszelle 
durchgeführt, um die Methanoloxidationsreaktion an PdM-Katalysatoren (M = Ru, Rh, Ag, Ni) detailliert 
zu betrachten. Im zweiten Teil der Arbeit wurde ein neuartiger ionomerer Binder für die ADMFC entwi-
ckelt und dessen Struktur und daraus abgeleitete Eigenschaften mit der herkömmlichen polyelektrolyt-
ähnlichen Struktur verglichen. 
Der Mechanismus der elektrochemischen Methanoloxidation an Platin beschreibt, dass Methanol an der 
Katalysatoroberfläche adsorbiert und über Dehydrogenierungsschritte oxidiert wird. Hierbei entsteht auf 
der Katalysatoroberfläche adsorbiertes Kohlenstoffmonoxid, welches dann weiteroxidiert wird zu CO2. 
Mittels Untersuchungen der Methanoladsorption an Pd und Pd-Mischkatalysatoren mit Metallen wie Ru-
thenium, Rhodium, Silber und Nickel wurde gezeigt, dass der selbe Vorgang auch für diese Katalysatoren 
gilt, weshalb der Schluss nahe liegt, dass der Reaktionsmechanismus an diesen Katalysatoren im Ver-
gleich zu Pt der gleiche ist. Der geschwindigkeitsbestimmende Schritt der Methanoloxidationsreaktion ist 
für alle Katalysatoren bis zu einem Potential ≥ 0,8 V die Oxidation von COads, darüber hinaus steht die 
COads-Oxidation mit der Adsorption von Methanol aus dem Bulk in Konkurrenz. Folgendes Schema kann 
für die Adsorption von Methanol auf Pd-basierten Katalysatoren und die weitere Umsetzung zu den Re-




Abbildung 74: Schema der Adsorption und Oxidationsreaktion von Methanol an Pd-basierten Katalysa-
toren. 
Obwohl das grundsätzliche Schema auf alle Katalysatoren anwendbar ist, unterscheiden sie sich in Be-
langen wie Produktverteilung, katalytische Aktivität und Anfälligkeit für Oberflächeninhibierung.  
Für Pd- und Ni-modifizierte Pd-Katalysatoren beginnt die Adsorption von Methanol ab einem Elektro-
denpotential von 0,2 V. Während der Methanoloxidation werden diese beiden Katalysatoren unter den 
untersuchten Katalysatoren dazu auch am stärksten mit adsorbiertem CO bedeckt, was eine Inhibierung 
und eine fortschreitende Vergiftung des Katalysators mit sich bringt. Für Pd3Ru/C, PdRh/C und vor allem 
PdAg/C ist dieser Vorgang deutlich gehemmt, wodurch diese Katalysatoren weniger anfällig gegen die 
Inhibierung der katalytischen Oberfläche sind. 
Alle Mischkatalysatoren bewirken eine Erhöhung der katalytischen Aktivität im Vergleich zu Pd/C. Da 
die Katalysatoren alle dazu fähig sind, adsorbierte Sauerstoffspezies bei niedrigeren Potentialen auf der 
Metalloberfläche zu erzeugen als Pd, liegt es nahe, dass diese Verbesserung durch den sogenannten bi-
funktionellen Mechanismus geprägt ist, bei dem die OHads für die Dehydrogenierung bzw. den Langmuir-
Hinshelwood-Mechanismus von auf Pd adsorbierten Methanolspezies von dem oxophilen Mischmetall 
zur Verfügung gestellt werden. Pd3Ru/C und PdRh/C zeigen die stärkste Erhöhung der katalytischen Ak-




Rh und Ru neben dem bifunktionellen Mechanismus auch dazu fähig sind, einen elektronischen Effekt 
auszuüben, der die COads-Bindung an Pd schwächt, wodurch dieses leichter oxidativ entfernt werden 
kann. Dies spiegelt sich auch in den deutlich niedrigeren Aktivierungsenergien für die Methanoloxidation 
für diese Katalysatoren im Vergleich zu Pd/C, PdAg/C und Pd5Ni/C wider.  
Die Produktverteilung der Methanoloxidationsreaktion an Pd-basierten Katalysatoren zeigt, dass CO2 für 
Pd/C erst ab einem Potential von 0,8 V das Hauptprodukt ist (CCE = 65 %). Die möglichst komplette 
Umwandlung von Methanol zu CO2 ist an Pd also gehemmt. Die Beimischung von Nickel zu Palladium 
verstärkt diese Problematik, denn bei keinem der untersuchten Oxidationspotentiale war die CO2-
Stromeffizienz > 30 %. Es muss daher davon ausgegangen werden, dass an Nickel-modifizierten Elektro-
katalysatoren Methanol eher zu Formaldehyd oder (Methyl-)Formiat gewandelt wird als zu CO2. Da dies 
ungewünscht ist und der Nickel-modifizierte Katalysator dazu hohe Vergiftungsraten durch COads zeigt, 
ist eine Beimischung von Ni zwar aus kostentechnischen Gesichtspunkten interessant, jedoch für die An-
wendung nicht brauchbar. Für Ruthenium-, Rhodium- und Silber-modifizierte Katalysatoren ist dies nicht 
der Fall. Die CO2-Stromeffizienz ist in diesen Fällen deutlich höher als für Pd/C und für Pd3Ru/C ist CO2 
schon ab einem Potential von 0,6 V das Hauptprodukt der Oxidationsreaktion von Methanol. Im Gegen-
satz zu Nickel wirkt sich die Beimischung von Ag, Ru und Rh zu Pd also positiv auf die effiziente Nut-
zung des anodischen Brennstoffs aus. 
Die Ergebnisse aus Einzelzelltests bestätigen die gefundenen Zusammenhänge. Pd3Ru/C und PdRh/C 
erreichen Leistungsdichten von ~0,1 W cm
-2
, was für eine Pt-freie ADMFC bis dato nicht erreicht wurde.  
Die Anbindung des Katalysators in der Katalysatorschicht ist für die ADMFC eine besondere Herausfor-
derung, da multiple Aspekte, wie Quellung, thermische Beständigkeit, Stofftransport, ionische Leitfähig-
keit und chemische Stabilität, berücksichtigt werden müssen, um eine effiziente poröse Elektrodenstruk-
tur herzustellen. Für diesen Zweck wurde erfolgreich ein neuartiges, auf PPO basierendes Ionomer mit 
teilfluorierter Seitenkette (PPO-2MIm-DIFB-TMIm) synthetisiert, welches mit einem Ionomer ohne teil-
fluorierte Seitenkette (PPO-TMIm) verglichen wurde. 
Die Untersuchungen der Quellrate und Brennstoffaufnahme von PPO-2MIm-DIFB-TMIm und PPO-
TMIm zeigen, dass die teilfluorierte Seitenkette in PPO-2MIm-DIFB-TMIm den Erhalt der geometri-
schen Integrität bei vergleichbarer Brennstoffaufnahme unterstützt, was auf die Ausbildung von hydro-
phoben (PPO Grundgerüst) und hydrophilen Domänen (kationische Gruppen) zurückgeführt wird. Durch 
dasselbe Phänomen ist auch die Erhöhung der ionischen Leitfähigkeit im Vergleich zur Polyelektrolyt-
Struktur zu erklären. Das Diffusionsvolumen für die Hydroxidionen wird durch die Ausbildung der ioni-
schen Domänen erhöht, wodurch höhere ionische Leitfähigkeiten möglich sind. 
Durch Auswahl geeigneter Quarternisierungsreagenzien wurde die thermische und chemische Stabilität 
unter Bedingungen, die im Betrieb einer ADMFC vorkommen, für das seitenkettenfunktionalisierte Io-
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nomer gegenüber dem Ionomer ohne Seitenkette erhöht. Die erhöhte chemische Stabilität des Ionomers 
mit Seitenkette ist durch die Struktur der Seitenkette begründet, da die teilfluorierte Seitenkette Eliminie-
rungsreaktionen unterdrückt, während die Struktur des Imidazoliumkations eine nucleophile Substitution 
an der kationischen Funktion unterbindet. So konnte auch bei 80 °C Degradationstemperatur nur eine 
Abnahme der ionischen Leitfähigkeit von 9 % über 10 Tage Einlegen in 3 M KOH registriert werden.  
Obwohl PPO-2MIm-DIFB-TMIm einen niedrigeren Methanol-Diffusionskoeffizienten als das Ionomer 
ohne Seitenkette zeigte, wurde es aufgrund seiner höheren Stabilität und ionischen Leitfähigkeit erfolg-
reich in Einzelzellen implementiert. Die resultierenden mikroporösen Elektroden wurden sowohl per 
COads-Stripping-Versuchen als auch in Leistungstests untersucht. Es konnte gezeigt werden, dass der Bin-
der durch Bereitstellung von Hydroxidionen die Reaktivität des Katalysators für die oxidative Entfernung 
von COads positiv beeinflusst. In der Folge wurde eine Leistungssteigerung um das 2,75-fache für eine 






Die in dieser Arbeit gezeigten Untersuchungen an Pd-basierten Katalysatoren zeigen, dass durch Beimi-
schung von Metallen zu Pd der Mechanismus der Methanoloxidationsreaktion modifiziert werden kann. 
In weiterführenden Arbeiten sollten diese Kenntnisse zur Weiterentwicklung von Katalysatoren mit ho-
hen CO2-Stromeffizienzen genutzt werden. Weiteres Potential zur Weiterentwicklung von Methanoloxi-
dationskatalysatoren im Alkalischen bietet die Erhöhung der Reaktionskinetik. Dies könnte, wie am Bei-
spiel von PtRhSnO2/C Katalysator für die Ethanoloxidation im Sauren in Kap. 4.2.2.2. gezeigt, über die 
Bildung ternärer Katalysatoren gelingen.  
Außerdem ist bekannt, dass die Form und Struktur der Katalysatornanopartikel einen maßgeblichen Ef-
fekt auf die katalytische Aktivität in Bezug auf die Methanoloxidation haben. Weitere Verbesserungen 
könnten also z.B. über die Bildung sog. core-shell-Nanopartikel aus Palladium und Ruthenium (oder 
Rhodium) gelingen. 
Um die ADMFC für den kommerziellen Gebrauch konkurrenzfähig zu machen, muss perspektivisch auf 
den Zusatz von KOH im anodischen Brennstoff verzichtet werden, weshalb die Weiterentwicklung von 
passenden Bindern auch in Zukunft notwendig sein wird. Die in der vorliegenden Arbeit gezeigten Er-
gebnisse zeigen, wie stark die Zellleistung vom anodischen Binder abhängen kann. Da der hier benutzte 
anodische Binder noch einen niedrigen Wert für den Methanoldiffusionskoeffizienten zeigt, sollten wei-
terführende Arbeiten die Optimierung der Methanolpermeation bei möglichst gleichbleibenden oder ver-
besserten Charakteristiken für Quellung, ionische Leitfähigkeit und chemische Stabilität beinhalten. Da 
die Zellleistung außerdem stark von der Ionomerbeladung abhängt, bietet die Verarbeitung des Binders 
mit dem Katalysator zu Katalysatorschichten weitere Optimierungsmöglichkeiten.  
Desweiteren ist noch nicht bekannt, wie sich die ionomeren Binder in der ADMFCs auf den Wasserhaus-
halt und andere systemkritische Effekte auswirken, da bisherige Untersuchungen zumeist mit dem stark 
hydrophoben PTFE als Binder durchgeführt wurden. Daher sollte dies in Zukunft vermehrt eine Rolle 
spielen. Damit hängt auch zusammen, dass untersucht werden muss, wie sich auf der Kathode eingetrage-
nes oder an der Anode entstehendes CO2 auf die Zelleistung auswirkt und wie dieses mit dem ionomeren 
Binder interagiert. Ein anionenleitender Binder, der für die Bedingungen der Kathode zugeschnitten ist 
und die CO2-Problematik im Kathodenstrom eventuell vermindern kann, bietet daher auch weitere Mög-











Alkalische Direkt-Alkohol-Brennstoffzelle (engl. Alkaline Direct Alcohol Fuel 
Cell) 
ADMFC 








CHads, CHX, ads Adsorbierte Alkylspezies 
COads Adsorbiertes Kohlenmonoxid 
CV Cyclische Voltammetrie / Cyclisches Voltammogramm 
DAFC Direkt-Alkohol-Brennstoffzelle (engl. Direct Alcohol Fuel Cell) 
DEMS Differentielle elektrochemische Massenspektrometrie 
DHE Dynamische Wasserstoffreferenzelektrode (engl. Dynamic Hydrogen Electrode) 
DMFC Direkt-Methanol-Brennstoffzelle (engl. Direct Methanol Fuel Cell) 
DTG Differenzielle Thermogravimetrie 
EASA Elektrochemisch aktive Oberfläche (engl. Electrochemical Active Surface Area) 
EIS Elektrochemische Impedanzspektroskopie 
EMK Elektromotorische Kraft, reversible Potentialdifferenz 
Engl. Englisch 
Exp.  Experimentell 
FC Brennstoffzelle (engl. Fuel Cell) 
GCE Glaskohlenstoff-Elektrode (engl. Glassy Carbon Electrode) 
GDE Gasdiffusionselektrode (engl. Gas Diffusion Electrode) 






Optische Emissionsspektrometrie mittels induktiv gekoppeltem Plasma (engl. 







MEA Membran-Elektroden-Einheit (engl. Membrane Electrode Assembly) 
MMO 
Quecksilber/Quecksilberoxid-Referenzelektrode (engl. Mercury/Mercury Oxide); 
0,901 V vs. RHE in 0,5 M KOH 
MS Massenspektrometer oder Massenspektrometrie 
NMP N-Methyl-2-pyrrolidon 
OCV Leerlaufspannung (engl. Open Circuit Voltage) 
OHads Adsorbiertes Hydroxid 
PEM Protonentauschermembran (engl. Proton-Exchange Membrane) 




, engl. parts per billion) 
ppm Millionstel (10
-6
, engl. parts per million) 
RDE Rotierende Scheibenelektrode (engl. Rotating Disc Electrode) 
rds Geschwindigkeitsbestimmender Schritt (engl. rate determining step) 
RE Referenzelektrode 
RGO Reduziertes Graphitoxid (engl. Reduced Graphite Oxide) 




sur Oberfläche (engl. surface) 
Tab. Tabelle 
TEM Transmissionselektronenmikroskopie 
TGA Thermogravimetrische Analyse 
Theo. Theoretisch 
TPB Drei-Phasen-Grenze (engl. Three Phase Boundary) 
XRD Röntgendiffraktometrie (engl. X-Ray Diffraction) 





Abkürzung Name Einheit 




b Breite [m] 
c Konzentration [mol L
-1
] 
CCE CO2 Stromeffizienz (engl. CO2 Current Efficiency) [%] 







d Dicke bzw. Durchmesser [m] 
DoS Substitutionsgrad (engl. Degree of Substitution) [%] 
E Potential [V] 
E
0
 Reversible Potentialdifferenz / Standardpotential [V] 
F Faraday-Konstante 96485 C mol
-1
 
f Frequenz [Hz] 
I Strom bzw. Wert des Integrals eines NMR-Signals [A] bzw. - 
i Stromdichte [mA cm
-2
] 
IEC Ionische Austauschkapazität (engl. ion exchange capacity) [mmol g
-1
] 
j Massenstromdichte  [mA mg
-1
] 
k Geschwindigkeitskonstante - 
K
* 
Kalibrierungskonstante des MS-Signals - 
l Länge [m] 
L Leitfähigkeit [S] 
M Molekulargewicht [g mol
-1
] 
m Reaktionsordnung bzw. Masse - bzw. [g] 
N Anzahl - 
n Stoffmenge bzw. Anzahl an übertragenen Elektronen [mol] bzw. - 
ṅ Stoffmengenstrom [mol min
-1
] 
P Leistung [W] 
p Leistungsdichte [mW cm
-2
] 
Q Ladung [C] = [A s] 
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R Widerstand bzw. universelle Gaskonstante 






RH Relative Feuchte (engl. Relative Humidity) [%] 
T Temperatur [K] 
t Zeit [s] 
U Spannung [V] 
V Volumen [L] 
V̇ Volumenstrom [ml min
-1
] 
Z Impedanz [Ω] 
α Durchtrittsfaktor - 
β Reaktionsordnung - 
δ Chemische Verschiebung [ppm] 
ΔG Gibbs-Enthalpie, molar [kJ mol
-1
] 
ΔH Enthalpie, molar [kJ mol
-1
] 





ε Dimensionslose Konzentrationsänderung  
η Wirkungsgrad - 
ηD Durchtrittsüberspannung [V] 
θ Phasenwinkel bzw. relative Oberflächenbedeckung [°] bzw. - 
λ Stöchiometrie - 
σ Spezifische Leitfähigkeit [mS cm
-1
] 
χ Elektronegativität - 
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Anhang 1: Herleitung der Berechnung des Diffusionskoeffizienten aus Diffusionsuntersuchungen im Gleich-
stromstofftauscher. 
Die theoretische Beschreibung des Gleichstromstofftauschers beruht auf der der Theorie eines Wärmetauschers. 
Allerdings muss dabei das Fouriersche Gesetz durch das Ficksche Diffusionsgesetz ersetzt werden.  
Diffusiver differentieller Methanol-Stoffstrom für ein differentielles Volumenelement: 
𝑑?̇? = −?̇?𝑀 ∙ 𝑑𝑐𝑚 (1) 
𝑑?̇? = −?̇?𝑊 ∙ 𝑑𝑐𝑤 (2) 





𝑐𝑔𝑟𝑎𝑑 ∙ 𝑑𝐴 
(3) 
D: Diffusionskoeffizient, δ: Dicke der Membran. 
Das Flächenelement wird geschrieben als: 















Der Konzentrationsgradient ist für die Seite mit der Methanoleingangslösung: 
𝑐𝑔𝑟𝑎𝑑 = (𝑐𝑚 − 𝑐𝑤) (6) 
Für die Seite des Wassereingangs umgekehrt: 
𝑐𝑔𝑟𝑎𝑑 = (𝑐𝑤 − 𝑐𝑚) = −(𝑐𝑚 − 𝑐𝑤) (7) 
Einsetzen von Gleichung (4) in Gleichung (1) und (5) in (2) ergibt: 
−?̇?𝑀 ∙ 𝑑𝑐𝑚 =
𝐷
𝛿





−?̇?𝑊 ∙ 𝑑𝑐𝑤 = −
𝐷
𝛿









Subtraktion Gleichung (9) von (8): 
−?̇?𝑀 ∙ 𝑑𝑐𝑚+⁡?̇?𝑊 ∙ 𝑑𝑐𝑤 =
𝐷
𝛿





















𝑑𝑐𝑚 + 𝑑𝑐𝑤 = 𝑁1(𝑐𝑚 − 𝑐𝑤) ∙
𝑑𝑧
𝐿
























) = 𝑁2 + 𝑁1 
(14) 
Da 𝑐𝑤










) = 𝑁2 + 𝑁1 
(14) 
Die dimensionslosen Konzentrationsänderungen sind definiert als (𝑐𝑤




























Aus (16) folgt: 
𝑐𝑀
′′ = (1 − 1)𝑐𝑀
′  (18) 
Aus (17) folgt: 
𝑐𝑊
′′ = − 2𝑐𝑀
′  (19) 
(18) und (19) in (14) liefert: 






Einsetzen der dimensionslosen Übertragungsfähigkeiten 𝑁2und 𝑁1: 








Es werden gleiche Volumenströme eingestellt: 
?̇?𝑊 = ?̇?𝑀 = ?̇? (23) 
Umstellen nach dem Diffusionskoeffizienten, man erhält: 
𝐷 = −




Anhang 2: Röntgendiffraktogramm von Pd/C. 
 





Anhang 4: Röntgendiffraktogramme von Ni/C, Rh/C und Ru/C. 
 
Anhang 5: Röntgendiffraktogramm von PdAg3/C, PdAg/C und Pd3Ag/C. 
 






Anhang 7: Röntgendiffraktogramm von PdRu/C, Pd3Ru/C und Pd5Ru/C. 
 
Anhang 8: Röntgendiffraktogramm von PdNi/C, Pd3Ni/C und Pd5Ni/C. 
 
Anhang 9: Repräsentatives TEM Bild von Pd3Ag/C, PdAg/C & PdAg3/C (v.l.n.r.). 




Anhang 10: Repräsentatives TEM Bild von Pd3Rh/C, PdRh/C & PdRh3/C (v.l.n.r.). 
     
Anhang 11: Repräsentatives TEM Bild von Pd5Ru/C, Pd3Ru/C & PdRu/C (v.l.n.r.). 
     
Anhang 12: Repräsentatives TEM Bild von Pd5Ni/C, Pd3Ni/C & PdNi/C (v.l.n.r.). 





Anhang 13: Kennwerte aus CV- und CA-Messungen in 0,5 M KOH + 0,5 M CH3OH Elektrolyt für Pd/C, 
Pt/C und PdM/C. 
Katalysator 












Pd/C 0,585 543,8 46,8 37,2 
Pt/C (HiSPEC 3000) 0,475 669,9 222,3 9,6 
PdNi/C 0,576 734,6 73,9 57,2 
Pd3Ni/C 0,554 821,9 136,5 14,1 
Pd5Ni/C 0,508 855,3 178,7 16,5 
PdAg3/C 0,485 324,7 36,2 50,3 
PdAg/C 0,426 661,2 172,2 19,9 
Pd3Ag/C 0,518 591,6 65,4 16,3 
PdRh3/C 0,500 369,2 66,7 31,1 
PdRh/C 0,445 933,9 284,0 20,4 
Pd3Rh/C 0,497 955,7 246,7 19,3 
PdRu/C 0,467 582,7 230,9 37,8 
Pd3Ru/C 0,465 1037,9 437,7 15,8 
Pd5Ru/C 0,435 875,0 414,0 15,3 
Anhang 14: Chronoamperometrische Messungen in temperierter RDE-Halbzelle in 0,5 M KOH + 0,1 M 





Anhang 15: Cyclovoltammetrische Messungen in temperierter RDE-Halbzelle in 0,5 M KOH + 0,1 M 
CH3OH Elektrolyt bei 0,7 V (vs. RHE) und einer Rotationsgeschwindigkeit von 0 rpm für 1000 s. 
 
Anhang 16: Messung der Methanoldiffusion für eine Nafion® N115 Membran. 
 
 
